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Material 
Suplementar 


Este livro conta com os seguintes materiais suplementares: 


Clicker PowerPoints: arquivos em (.ppt), em inglês, 
contendo testes de múltipla escolha (restrito a docentes); 


Ilustrações da obra em formato de apresentação (restrito a 
docentes); 


Lecture PowerPoints: arquivo em (.ppt), em inglés, 
contendo apresentações para uso em sala de aula (restrito a 
docentes); 


Instructor Resource Manual: arquivo em (.pdf), em inglés, 
contendo manual de apoio pedagógico para o professor 
(restrito a docentes); 


Test Bank:arquivos em (.pdf), em inglês, contendo banco 
de testes (restrito a docentes). 


O acesso aos materiais suplementares é gratuito. Basta que 
o leitor se cadastre em nosso site (www.grupogen.com.br), 
faça seu login e clique em Ambiente de Aprendizagem, no 
menu superior do lado direito. 


É rápido e fácil. Caso haja alguma mudança no sistema ou 
dificuldade de acesso, entre em contato conosco 
(sac(dgrupogen.com.br). 


Prefácio 


Ao Estudante 


Ао iniciar este curso, convido você a refletir a respeito das 
razões que o motivaram a nele ingressar. Por que você quer 
fazer um curso de química geral? De forma mais ampla, por 
que você deseja obter uma formação universitária? Se você é 
igual à maioria dos estudantes universitários que estudam 
quimica geral, provavelmente em parte da resposta você 
menciona que este curso é necessário para sua especialização e 
que você está seguindo uma formação universitária para 
conseguir um bom emprego algum dia. Embora esses sejam 
bons motivos, eu gostaria de sugerir algo ainda melhor. Penso 
que a principal razão para sua formação é preparar-se para ter 
uma vida mais próspera. Você deve entender química, não 
pelo que ela vai proporcionar a você, mas pelo que ela pode 
fazer por você. Entender química, eu acredito, é uma 
importante fonte de felicidade e realização. Deixe-me explicar 
o porquê. 


Entender química vai ajudá-lo a viver sua vida plenamente, 
por duas razões básicas. A primeira é intrínseca: por meio do 
entendimento da química, você passa a perceber e valorizar 
intensamente quão rico e extraordinário este mundo realmente 
é. A segunda razão é extrínseca: entender química faz de você 
um cidadão mais bem informado — ela permite a você se 
envolver com muitos dos problemas cotidianos. Em outras 
palavras, entender química torna você uma pessoa mais 
determinada e feliz, e torna seu país e o mundo um lugar 


melhor para viver. Essas razões foram o alicerce da educação 
desde o começo da civilização. 


Como a química vai ajudá-lo a se preparar para uma vida 
feliz e uma cidadania consciente? Vou explicar isso com dois 
exemplos: o primeiro exemplo está na primeira página do 
Capítulo deste livro. Lá eu faço a seguinte pergunta: Qual é a 
ideia mais importante em todo o conhecimento científico? 
Minha resposta é: o comportamento da matéria é 
determinado pelas propriedades de moléculas e átomos. 
Essa afirmativa simples é a razão pela qual eu amo química. 
Nós, humanos, temos a capacidade e oportunidade de estudar 
as substâncias que compõem o mundo à nossa volta e explicar 
seu comportamento, no que se refere a partículas tão pequenas 
que dificilmente podem ser imaginadas. Se você nunca se deu 
conta do quão sensível é o mundo que podemos ver em relação 
ao mundo que não podemos ver, você perdeu uma verdade 
fundamental a respeito do nosso universo. Nunca ter se 
deparado com essa verdade é como nunca ter lido uma peça 
teatral de Shakespeare, ou nunca ter visto uma escultura de 
Michelangelo — ou, para o assunto em questão, nunca ter 
descoberto que o mundo é redondo. Isso rouba de você uma 
experiência incrível e mesquecível do mundo e da capacidade 
humana de entendê-lo. 


Meu segundo exemplo demonstra como o conhecimento 
científico ajuda você a ser um cidadão melhor. Embora eu seja 
amplamente solidário com o movimento ambientalista, a falta 
de formação científica em alguns setores desse movimento e o 
resultante retrocesso antiambientalista criam uma confusão 
que impede o progresso real e abrem portas para o que 
poderiam ser políticas desinformadas. Por exemplo, tenho 
ouvido eruditos conservadores dizer que os vulcões emitem 
mais dióxido de carbono — o gás de efeito estufa mais 


significativo — do que a combustão do petróleo. Também ouvi 
um ambientalista liberal dizer que temos que parar de usar 
fixador de cabelo, porque isso está causando buracos na 
camada de ozônio, o que levará ao aquecimento global. Bem, a 
afirmativa a respeito de os vulcões emitirem mais dióxido de 
carbono do que a combustão do petróleo pode ser refutada 
pelas ferramentas básicas que você vai aprender a utilizar no 
Capítulo 4 deste livro. Podemos facilmente mostrar que os 
vulcões emitem apenas 1/50 do dióxido de carbono emitido 
pela combustão do petróleo. Quanto ao fixador de cabelo 
diminuir a camada de ozônio e, por esse motivo, levar ao 
aquecimento global, os clorofluorocarbonetos que esgotam 
ozônio foram banidos do fixador de cabelo desde 1978, e o 
esgotamento do ozônio não tem nada a ver com o aquecimento 
global. As pessoas com interesses especiais ou sem interesse 
podem convenientemente distorcer a verdade perante um 
público mal informado, e é por isso que todos precisamos estar 
bem informados. 


Portanto, é essa a razáo pela qual eu considero importante 
você fazer este curso. Não apenas para satisfazer às exigências 
de sua especialização profissional ou para você conseguir um 
bom emprego algum dia, mas para ajudá-lo a levar uma vida 
mais completa e tornar este mundo um pouco melhor para 
todos. Desejo a você tudo de melhor, agora que você se 
engajou na jornada para entender o mundo a sua volta em 
nível molecular. As recompensas virão, e você 1га concluir que 
vale a pena o esforço. 


Ao Professor 


Em primeiro lugar, agradeço a você que adotou a primeira e a 
segunda edição deste livro. Você ajudou a torná-lo um dos 
livros-textos de química geral mais populares no mundo. Sou 


grato muito além do que consigo expressar. Em segundo lugar, 
recebi cuidadosamente seu feedback sobre as edições 
anteriores. As mudanças que você vê nesta edição são o 
resultado direto de sua contribuição, bem como de minha 
própria experiência na utilização do livro em meus cursos de 
quimica geral. Se você foi um dos revisores ou entrou em 
contato diretamente comigo, provavelmente verá suas 
sugestões refletidas nas alterações que fiz. Obrigado. 


Independemente das mudanças que acabei de mencionar, o 
objetivo do livro continua o mesmo: apresentar um tratamento 
rigoroso e acessível da química geral no contexto de 
relevância. Ensinar química geral seria muito mais fácil, se 
todos os nossos estudantes tivessem exatamente o mesmo 
nível de preparo e capacidade. Porém, infelizmente, não é esse 
o caso. Mesmo que eu ensine em uma instituição 
relativamente seletiva, meus cursos são frequentados por 
estudantes com diversas formações e capacidades em química. 
O desafio do ensino com sucesso, em minha opinião, é, pois, 
descobrir como instruir e desafiar os melhores alunos sem 
perder aqueles com menos conhecimentos e capacidades. 
Minha estratégia sempre foi estabelecer um padrão de 
excelência, oferecendo ao mesmo tempo a motivação e o 
suporte necessários para atingi-lo. É exatamente essa a 
filosofia deste livro. Não temos que comprometer o rigor para 
tornar a química acessível aos estudantes. Neste livro, eu 
trabalhei duro para combinar rigor com acessibilidade — para 
criar um livro que não dilua o conteúdo, e ainda assim possa 
ser utilizado e entendido por qualquer estudante que esteja 
disposto a fazer o esforço necessário. 


Química: Uma Abordagem Molecular é, em primeiro 
lugar, um livro orientado para o aluno. Minha meta principal 
é motivar os estudantes e fazê-los atingir o mais alto nível 


possível. Conforme todos sabemos, muitos deles estudam 
quimica geral por ser uma exigência; eles não veem a conexão 
entre química e suas vidas ou as carreiras que pretendem. 
Quimica: Uma Abordagem Molecular aspira a fazer tais 
conexões, consistente e efetivamente. Diferente de outros 
livros, que frequentemente ensinam química como algo que 
acontece apenas no laboratório ou na indústria, este livro 
ensina química no contexto de relevância. Ele mostra aos 
estudantes por que química é importante para eles, para suas 
futuras carreiras e para o mundo deles. 


Em segundo lugar, Química: Uma Abordagem Molecular é 
um [livro pedagogicamente direcionado. Na busca por 
desenvolver habilidades na resolução de problemas, é aplicada 
uma abordagem consistente (Organize, Crie Estratégia, 
Resolva e Verifique), geralmente em um formato de duas ou 
três colunas. No formato de duas colunas, a coluna esquerda 
mostra ao estudante como analisar o problema e desenvolver 
uma estratégia de solução, e ainda lista as etapas da solução, 
explicando o raciocínio por trás de cada uma; já a coluna 
direita apresenta a implementação de cada etapa. No formato 
de três colunas, a coluna esquerda descreve o procedimento 
geral para resolver uma importante categoria de problemas. 
Esse procedimento é então aplicado a dois exemplos exibidos 
lado a lado. Essa estratégia permite aos estudantes verem o 
padrão geral e as maneiras ligeiramente diferentes de como o 
procedimento pode ser aplicado em diferentes contextos. O 
objetivo é ajudar os estudantes a entender a concepção do 
problema (através da formulação de um plano conceitual 
explícito para cada problema) e a solução do problema. 


Em terceiro lugar, Química: Uma Abordagem Molecular é 
um livro visual. Sempre que possível, são utilizadas imagens 
para aprofundar a compreensão que o estudante tem da 


química. Por meio do desenvolvimento de princípios 
químicos, as imagens de partes múltiplas ajudam a mostrar a 
conexão entre processos do cotidiano visíveis a olho nu e 
como átomos e moléculas estão realmente agindo. Muitas 
dessas imagens têm três partes: macroscópica, molecular e 
simbólica. Essa combinação ajuda os estudantes a perceber as 
relações entre as fórmulas que eles anotam no papel 
(simbólica), o mundo que eles veem à sua volta 
(macroscópica), e os átomos e moléculas que compõem este 
mundo (molecular). Além disso, a maioria das figuras é 
concebida para ensinar, em vez de apenas ilustrar. Elas são 
enriquecidas com anotações e marcações destinadas a auxiliar 
o estudante a dominar os mais importantes processos e os 
princípios a eles subjacentes. As imagens resultantes são ricas 
em informações, mas também excepcionalmente claras e 
rapidamente entendidas. 


Em quarto lugar, Química: Uma Abordagem Molecular é 
um livro “de visão geral”. No início de cada capítulo, um 
pequeno parágrafo ajuda os estudantes a ver as relações 
importantes entre os diferentes tópicos que estão aprendendo. 
Por meio de uma narrativa direcionada e concisa, eu procuro 
tornar claras para o estudante as ideias básicas de cada 
capítulo. Os resumos provisórios são fornecidos em pontos 
selecionados da narrativa, facilitando o entendimento (e a 
revisão) dos principais pontos das discussões mais 
importantes. E, para ter certeza de que os estudantes nunca 
percam a visão da floresta por causa das árvores, cada capítulo 
inclui diversas Associações Conceituais, que pedem a eles 
para pensar a respeito de conceitos e resolver problemas sem 
efetuar cálculo matemático. Quero que os estudantes 
aprendam os conceitos, e não apenas coloquem números em 
equações para apresentar a resposta correta. 


Finalmente, Química: Uma Abordagem Molecular é um 
livro que alcança a profundidade de cobertura que o corpo 
docente deseja. Não temos que aparar arestas e diluir o 
material para despertar o interesse de nossos alunos. 
Simplesmente temos que encontrá-los onde estão, desafiá-los 
até o mais alto nível de realização e, então, apoiá-los com 
pedagogia suficiente para torná-los bem-sucedidos. 


Espero que este livro proporcione a você o apoio 
necessário na sua vocação para ensinar química aos 
estudantes. Estou cada vez mais convencido da importância de 
nossa tarefa. Sinta-se à vontade para me enviar e-mails com 
quaisquer dúvidas ou comentários a respeito do livro. 


Nivaldo J. Tro 
tro(ywestmont.edu 


0 que Há de Novo Nesta Edição? 


O livro foi extensivamente revisado e contém um número 
maior de pequenas mudanças, o que pode ser detalhado aqui. 
A seguir, são apresentadas as mudanças mais significativas 
deste livro. 


e Foi adicionado um Teste de Autoavaliacáo de 10 a 15 
questões de múltipla escolha ao final de cada capítulo. 
Uma vez que muitas faculdades e universidades 
utilizam exames de múltipla escolha, e porque as provas 
finais padronizadas frequentemente são de múltipla 
escolha, esses testes destinam-se aos alunos que fazem 
um autoteste de seus conhecimentos e habilidades 
básicas para cada capítulo. 


e Foram acrescentadas aproximadamente 50 novas 
questões de Associação Conceitual ao longo do livro. 
Também mudei as respostas de todas as Associações 


Conceituais de dentro do capítulo para o material de 
final de capítulo. 


Todos os dados ao longo do livro foram atualizados para 
refletir as mais recentes medições disponíveis. Essas 
atualizações incluem: Figura 4.2 Dióxido de Carbono 
na Atmosfera; Figura 4.3 Temperaturas Globais; 
Figura 4.25 Consumo de Energia nos Estados Unidos; 
Tabela 13.4 Mudança dos Níveis de Poluentes; Figura 
13.19 Diminuição da Camada de Ozônio na Primavera 
da Antártica; Figura 15.15 Fontes de Energia nos 
Estados Unidos; Figura 15.16 Chuva Ácida e Figura 
15.18 Níveis do Poluente Dióxido de Enxofre nos 
Estados Unidos. 


Adicionei à Seção 2.9 um novo boxe 4 Química no 
Cotidiano: Evolução nos Valores das Massas Atómicas, 
para tratar das recentes mudanças das massas atômicas 
da IUPAC. Modifiquei as massas atômicas do Гл, S e Ge 
em todo o livro para refletir tais mudanças. 


Acrescentei um novo material à Seção 2.8 em que os 
estudantes devem interpretar espectros de massa. Esse 
material inclui uma nova figura sem número e novos 
problemas de final de capítulo. 


Foi adicionada uma nova seção (Seção 3.7 Resumo da 
Nomenclatura Inorgânica) que inclui uma nova figura 
de final de capítulo (Figura 3.10) e um novo exemplo 
(Exemplo 3.11). Esse novo material resume a 
nomenclatura e permite ao estudante aprender como dar 
nome a um composto, sem o composto ser previamente 
classificado. 


Também foi adicionado um novo exemplo (Exemplo 
3.24) sobre balanceamento de equações que contêm 


compostos iónicos com íons poliatômicos. 


A Seção 7.1 foi substituída por uma nova abertura de 
capítulo, intitulada O Gato de Schródinger. A abertura 
inclui nova arte ilustrando a mesa de trabalho de Erwin 
Schródinger. 


A descrição do efeito fotelétrico e da natureza 
corpuscular da luz na Seção 7.2 foi expandida e mais 
bem explicada, incluindo uma nova figura (Figura 7.9) 
que ilustra um gráfico da velocidade de ejegáo de 
elétrons de um metal em função da frequência da luz 
utilizada. 


A apresentação do quarto número quântico, m, о 
número quântico de spin, foi transposta do Capítulo 
para a Seção 7.5. 


Foi adicionado um novo exemplo ao Capítulo (Exemplo 
9.9). 


A notação em cunha utilizada para representar 
estruturas em 3D (apresentada pela primeira vez na 
Seção 10.4) foi alterada para refletir as atuais tendências 
dessa notação. 


Acrescentei mapas de potencial eletrostático para uma 
série de moléculas no Capítulo 11, a fim de ajudar os 
alunos a melhor visualizar a polaridade e as interações 
entre moléculas polares. 


Todas as estatísticas de energia na Seção 15.12 foram 
atualizadas. 


Acrescentei à Seção 19.7 informações sobre o acidente 
nuclear de Fukushima. O texto sobre a instalação para 
armazenamento de lixo nuclear na Montanha Yucca, 
Nevada, foi também atualizado. 


e O material dos Conceitos Fundamentais de final de 
capítulo foi revisto, de modo que agora está em um 
formato de lista para todos os capítulos para facilitar a 
revisão pelo aluno. 


e Cerca de 60 problemas de final de capítulo foram 
acrescentados ou atualizados. 


e Muitas figuras importantes em todo o texto foram 
ampliadas. 
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QUÍMICA 


Uma Abordagem Molecular 


1 3 Cinética Química 


Eu suponho que ninguém poderia dedicar muitos anos 
ao estudo de cinética química sem estar profundamente 
consciente da fascinação do tempo e da transformação: 
trata-se de algo que vai da ciência para a poesia. 
— Sir Cyril N. Hinshelwood (1897-1967) 
13.1 Capturando Lagartos 
13.2 А Velocidade de uma Reação Química 


13.3 A Lei de Velocidade: O Efeito da Concentração na Velocidade de Reação 


13.4 A Lei de Velocidade Integrada: A Dependência entre a Concentração e o 
Tempo 


13.5 0 Efeito da Temperatura na Velocidade de Reação 
13.6 Mecanismos de Reação 
13.7  Catálise 

Principais Resultados do Aprendizado 


A CITAÇÃO ANTERIOR, o professor de química de 
Oxford Sir Ciryl Hinshelwood chama a atenção para um 
aspecto da química frequentemente ignorado pelo 
observador fortuito — o mistério da transformacáo com o 
tempo. Começando com o capítulo de abertura deste livro, você 
vem aprendendo que o objetivo da química é entender o mundo 
macroscópico pelo exame do mundo molecular. Neste capítulo, 
vamos focalizar o entendimento de como este mundo molecular 


muda com o tempo, uma área de estudo chamada de cinética 
química. O mundo molecular é tudo, menos estático. A energia 
térmica produz movimento molecular constante, fazendo com 
que as moléculas colidam umas com as outras repetidamente. 
Em uma minúscula fração dessas colisões, algo extraordinário 
acontece — os elétrons de uma molécula ou um átomo são 
atraídos para os núcleos do outro. Algumas ligações 
enfraquecem e novas ligações se formam — ocorre uma reação 
química. A cinética química é o estudo de como esses tipos de 
transformações ocorrem no tempo. 


Derramar água gelada sobre um lagarto faz com que ele fique mais lento, 
facilitando sua captura. 


13.1 Capturando Lagartos 


Crianças que moram no meu bairro (inclusive meus próprios 
filhos) têm uma maneira singular de capturar lagartos. Armados 
com copos de água gelada, eles prendem um desses répteis de 
sangue frio em um canto e, então, miram e derramam a água 
fria diretamente no corpo do lagarto. A temperatura corporal do 
lagarto cai e ele fica praticamente imobilizado — presa fácil 
para mãos pequeninas. As crianças recolhem o lagarto 
colocando-o em um tonel com areia e folhas. Em seguida, 


observam como o lagarto se reaquece е fica ativo novamente. 
Geralmente elas liberam o lagarto no quintal em poucas horas. 
Acho que você poderia chamá-los de caçadores que pegam e 
soltam o lagarto. 


Diferentemente dos mamíferos, que regulam ativamente sua 
temperatura corporal através da atividade metabólica, os 
lagartos são ectotérmicos — sua temperatura corporal depende 
do ambiente. Quando molhado com água fria, o corpo do 
lagarto simplesmente fica mais frio. A queda da temperatura 
corporal imobiliza o lagarto, porque seu movimento depende 
das reações químicas que ocorrem em seus músculos, e as 
velocidades destas reações — a rapidez com que ocorrem — 
são altamente sensíveis a temperatura. Em outras palavras, 
quando a temperatura cai, as reações que produzem movimento 
no lagarto ocorrem de modo mais lento; portanto, o próprio 
movimento fica lento. Quando os répteis ficam frios, eles ficam 
letárgicos, incapazes de se mover muito rapidamente. Por essa 
razão, os répteis tentam manter sua temperatura corporal dentro 
de uma faixa estreita, movendo-se entre o sol e a sombra. 


As velocidades das reações químicas, e principalmente a 
capacidade de controlar essas velocidades, são importantes não 
apenas no movimento dos répteis, mas também em muitos 
outros fenômenos. Por exemplo, o sucesso de um lançamento 
de foguete depende da velocidade com que o combustível 
queima — muito rapidamente e o foguete poderá explodir, 
muito lentamente e ele não sairá do chão. Os químicos devem 
sempre considerar as velocidades das reações quando 
sintetizam compostos. Não importa quão estável um composto 
possa ser, sua síntese é impossível caso a velocidade com que 
ele se forma for lenta demais. Conforme vimos com os répteis, 
as velocidades de reação são importantes para a vida. De fato, a 
capacidade que o corpo humano tem de acionar ou desativar 


uma reação específica em um tempo específico é adquirida em 
grande parte pelo controle da velocidade daquela reação através 
do uso de enzimas (moléculas biológicas que explicaremos 
com mais detalhes na Seção 13.7). 


А primeira pessoa a medir cuidadosamente a velocidade de 
uma reação química foi Ludwig Wilhelmy. Em 1850, ele mediu 
quão rapidamente a sacarose, mediante tratamento com ácido, 
se hidrolisava em glicose e frutose. Esta reação ocorreu durante 
diversas horas, e Wilhelmy foi capaz de mostrar como a 
velocidade dependia da quantidade inicial de açúcar presente 
— quanto maior a quantidade inicial, maior é a velocidade 
inicial. Hoje podemos medir as velocidades das reações que 
ocorrem em tempos tão curtos quanto alguns femtossegundos 
(femto = 10%). O conhecimento das velocidades das reações 
não tem importância apenas prática — dando-nos a capacidade 
de controlar a velocidade com que uma reação ocorre —, mas 
também tem importância teórica. Conforme você verá na Seção 
13.6, a velocidade de uma reação pode nos dizer muito a 
respeito de como a reação ocorre em escala molecular. 


13.2 A Velocidade de uma Reação Química 


A velocidade de uma reação química é uma medida da rapidez 
com que a reação ocorre, conforme mostra a Figura 13.1. Se 
uma reação química tem uma velocidade alta, uma grande 
fração de moléculas reage formando produtos em um dado 
período de tempo. Se uma reação química tem uma velocidade 
baixa, apenas uma fração relativamente pequena de moléculas 
reage formando produtos em um dado período de tempo. 


Quando medimos a rapidez com que alguma coisa 
acontece, ou, mais especificamente, a velocidade com que ela 
acontece, geralmente expressamos a medição como uma 


variação de alguma grandeza por unidade de tempo. Рог 
exemplo, medimos a velocidade de um carro — a velocidade 
com que ele se desloca — em quilómetros por hora, е 
poderíamos medir a rapidez com que as pessoas perdem peso 
em quilos por semana. Essas velocidades são registradas em 
unidades representativas da variação do que estamos medindo 
(distância ou peso) pela variação do tempo. 


variação da distância Ах variação da massa А massa 
= = Perda de massa = = = 
variação do tempo At variação do tempo At 


Velocidade = 


De forma semelhante, a velocidade de uma reação quimica é 
medida como uma variação das quantidades de reagentes ou 
produtos (geralmente em unidades de concentração) dividida 
pela variação do tempo. Por exemplo, considere a reação entre 
o Hg) е о L(g) em fase gasosa: 

Ha(g) + L(g) — 2 HI(g) 


Podemos definir a velocidade desta reação no intervalo de 
tempo entre /, е t, da seguinte maneira: 


А[Н» (H>],, 19], ра 
Velocidade = Н] = 2 [13.1] 
Аг to — tj 


Lembre-se de que [A] significa concentração de А em M (mol/L). 


Nesta expressão, [Н], é a concentração de hidrogênio no 
tempo № e [H2]; é a concentração de hidrogênio no tempo 4. A 
velocidade de reação é definida como o negativo da variação da 
concentração de um reagente dividida pela variação do tempo. 
O sinal negativo geralmente é parte da definição quando a 
velocidade de reação é definida em termos de um reagente, pois 
as concentrações de reagente diminuem à medida que a reação 
avança; portanto, a variação da concentração de um reagente é 
negativa. Sendo assim, o sinal negativo torna a velocidade 
global positiva. (Por convenção, as velocidades de reação são 
dadas como grandezas positivas.) 


A velocidade de reação também pode ser definida em 


termos do outro reagente como segue: 


A[b] 
Velocidade = = [13.2] 
Uma reação com uma velocidade alta Uma reação com uma velocidade baixa 
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FIGURA 13.1 А Velocidade de uma Reação Química 


Como 1 mol de Н, reage com 1 mol де L, as velocidades são 
definidas da mesma maneira. A velocidade ainda pode ser 
definida com respeito ao produto da reação como segue: 


Velocidade = ja АГНІ [13.3] 
2 А 


Como as concentrações de produto aumentam à medida que a 
reação prossegue, a variação da concentração de um produto é 
positiva. Dessa maneira, quando a velocidade é definida em 
relação a um produto, não incluímos um sinal negativo na 
definição — a velocidade é naturalmente positiva. O fator nesta 
definição está relacionado à estequiometria da reação. Para ter 
uma velocidade única para a reação inteira, a definição da 
velocidade em relação a cada reagente e produto deve refletir 
os coeficientes estequiométricos da reação. Para esta reação 
particular, são produzidos 2 mol de HI a partir de 1 mol de Н, e 


SAL 060 


A concentração de HI aumenta com uma velocidade duas vezes 


1 mol de L. 


maior que a velocidade com que a concentração de Н, e 1, 
diminui. Em outras palavras, se 100 moléculas de l, reagem por 
segundo, então, formam-se 200 moléculas de HI por segundo. 
Para a velocidade global ter o mesmo valor, quando definida 
em relação a qualquer um dos reagentes ou produtos, a variação 
da concentração de HI deve ser multiplicada por um fator igual 
а um meio. 
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FIGURA 13.2 Concentrações de Reagentes e Produto em Função do 
Tempo O gráfico mostra a concentração de um dos reagentes (H2) e do 
produto (Н!) em função do tempo. O outro reagente (1) é omitido para maior 
clareza. 

Considere o gráfico apresentado na Figura 13.2, que 
representa as variações de concentração para о Н, (um dos 
reagentes) e para o HI (o produto) em função do tempo. Vamos 
examinar diversos aspectos deste gráfico individualmente. 


Variação das Concentrações de Reagentes e 
Produtos A concentração dos reagentes, conforme esperado, 
diminui com o tempo, porque os reagentes são consumidos em 
uma reação. A concentração de produtos aumenta com o 
tempo, porque os produtos são formados em uma reação. O 
aumento de concentração do HI ocorre com uma velocidade 
que é exatamente duas vezes a velocidade da diminuição da 
concentração do Н» por causa da estequiometria da reação: 2 
mol de HI se formam рага cada mol de Н, consumido. 


A Velocidade Média da Reação Podemos calcular а 
velocidade média da reação para qualquer intervalo de tempo 
usando a Equação 13.2 рага o Н,. A tabela a seguir lista a 
concentração de Н, ([H,]) em vários instantes, a variação da 
concentração de Н, para cada intervalo (A[H,]), a variação do 
tempo para cada intervalo (Af) e a velocidade para cada 
intervalo (-A[H,5]/A?). A velocidade é a velocidade média no 
dado intervalo de tempo. Por exemplo, a velocidade média da 
reação no intervalo de tempo entre 10 e 20 segundos é 0,0149 
M/s, enquanto a velocidade média no intervalo de tempo entre 
20 e 30 segundos é de 0,0121 M/s. Observe que a velocidade 
média diminui à medida que a reação avança. Em outras 
palavras, a reação desacelera à medida que avança. 
Discutiremos este fato mais profundamente na seção seguinte, 
onde vamos ver que, para a maior parte das reações, a 
velocidade depende das concentrações dos reagentes. À medida 
que os reagentes se transformam em produtos, suas 
concentrações diminuem, e a reação fica lenta. 


adn [нә] (M) A[H>] (М) At(s) Velocidade = —A[H2]/At (M/s) 
0,000 1,000 } —0,181 10,000 0,0181 
10,000 0,819 | —0,149 10,000 0,0149 
20,000 0,670 } — 0,121 10,000 0,0121 
30,000 0,549 } — 0,100 10,000 0,0100 
40,000 0,449 } —0,081 10,000 0,0081 
50,000 0,368 } -0.067 10.000 0,0067 
60,000 0,301 } —0,054 10,000 0,0054 
70,000 0,247 } —0,045 10,000 0,0045 
Ep ps Y —0,037 10,000 0,0037 
, ' } — 0,030 10,000 0,0030 
100,000 0,135 


А Velocidade Instantânea da Reação A velocidade 
instantânea da reação é a velocidade em qualquer instante e é 
representada pela inclinação da curva naquele instante. 
Podemos determinar a velocidade instantânea calculando a 
inclinação da tangente à curva no ponto de interesse. Na Figura 
13.2 traçamos as linhas tangenciais para o [H,] e o [HI] aos 50 


segundos. Calculamos a velocidade instantânea aos 50 
segundos como segue: 


Usando a [H,] 


E | . - А[Н,] —0,28 М ! 
Velocidade instantânea (aos 50 s) = = = 0,0070 М% 
At 40 s i 
Usando 
Velocidade instantânea (aos 50 а) = ++ ТШ = ,1056M _ 0,0070 MI 
; лаа stantanea (aos 20 $) = = = UL M/s 
elocidade instantanea (aos S 2 At 2 40 5 j 


Como era de se esperar, a velocidade é a mesma, seja usando 
um dos reagentes, seja o produto, para o cálculo. Observe que a 
velocidade instantânea aos 50 segundos (0,0070 M/s) fica entre 
as velocidades médias calculadas para os intervalos de 10 
segundos, logo antes, e 50 segundos, logo após. 


Podemos generalizar nossa definição de velocidade de 
reação para a reação genérica: 
аА + БВ э cC + dD [13.4] 
em que A e B são reagentes, C e D são produtos, e a, b, c e d 
são os coeficientes estequiométricos. Definimos a velocidade 
da reação da seguinte forma: 


a 
PE a Ы Cear ат 0991 


А partir da definição podemos ver que saber a velocidade de 
variação da concentração de qualquer um dos reagentes ou 
produtos, em um dado instante, nos permite determinar a 
velocidade de variação da concentração de qualquer outro 
reagente ou produto naquele instante (a partir da equação 
balanceada). No entanto, prever a velocidade em qualquer 
instante futuro não é possível a partir apenas da equação 


balanceada. 


EXEMPLO 13.1 Expressando Velocidades de Reação 


Considere a equação química balanceada: 
Н,О›(а4) + 3T (aq) + 2H'(ag) —> I; (ag) + 2 H,0(1) 


Nos primeiros 10,0 segundos da reação a concentração de Г 
caiu de 1,000 M para 0,868 M. 


(a) Calcule a velocidade média desta reação neste intervalo 
de tempo. 


(b) Determine a velocidade de variação da concentração de 
Н? (isto é, A[H']/At) durante este intervalo de tempo. 


SOLUÇÃO 


(a) Utilize a Equação 13.5 para calcular a velocidade média 
da reação. 


I АГ 
Velocidade = —— LE 
3 At 


1 (0,868 М — 1,000 М) 


3 10,0 s 
= 440 х 10° МК 


(b) Utilize a Equação 13.5 novamente para а relação entre a 
velocidade da reação e A[H'/At. Após explicitar A[H*]/ 
At, substitua a velocidade calculada na parte (a) e calcule 
A[HJ/At. 


1 A(H* 
Velocidade = —— ч] 
2 Ar 
AIH] | 
——— = —2(velocidade) 
А; 
= —2(4,40 х 10“ M$) 
= —8,80 х 10° M$ 
EXERCÍCIO DE REVISÃO 13.1 


Para a reação mostrada no Exemplo 13.1 preveja a velocidade de variação da 
concentração do H,0, (A[H,0,]/At) e do 1,7 (A[I;]/At) durante este intervalo de 
tempo. 


Associação. ^ . | | 
onceltual 13.1 velocidades de Reação 

Para a reação А + 2B ——› С, em um dado conjunto de 
condições, a velocidade inicial é 0,100 M/s. Quanto vale A[B]/ 
At nas mesmas condições? 


(a) -0,0500 M/s 
(Б) -0,100 M/s 
(с) -0,200 M/s 


Medição das Velocidades de Reação 


Para estudarmos a cinética de uma reação, devemos ter uma 
maneira experimental de medir a concentração de pelo menos 
um dos reagentes ou um dos produtos em função do tempo. Por 
exemplo, Ludwig Wilhelmy, cujo experimento sobre a 
velocidade de conversão da sacarose a glicose e frutose 
discutimos rapidamente na Seção 13.1, tirou vantagem da 
capacidade da sacarose em girar a luz polarizada. (Luz 
polarizada é luz com um campo elétrico orientado ao longo de 
um plano.) Quando um feixe de luz polarizada passa por uma 
solução de sacarose, a polarização da luz gira em sentido 
horário. Por outro lado, os produtos da reação (glicose e 
frutose) giram a luz polarizada em sentido anti-horário. Pela 
medição do grau de polarização da luz que atravessa uma 
solução reacional — uma técnica conhecida como polarimetria 
—, Wilhelmy foi capaz de determinar as concentrações 
relativas dos reagentes e produtos em função do tempo. 


Talvez a maneira mais comum de estudar a cinética de uma 
reação seja através da espectroscopia (veja a Seção 7.3). Por 
exemplo, a reação do H, e L formando o HI pode ser 
acompanhada espectroscopicamente, pois o L é violeta e o H, e 


o HI são incolores. À medida que о І, reage com о Н, formando 
o HI, a cor violeta da mistura de reação desaparece. O 
esmaecimento da cor pode ser monitorado com um 
espectrômetro, um dispositivo que passa luz através de uma 
mistura e mede quão fortemente a luz é absorvida (Figura 
13.3). Se a amostra contiver a mistura de reação, a intensidade 
da absorção luminosa diminuirá à medida que a reação ocorrer, 
fornecendo uma medida direta da concentração de I, em função 
do tempo. Como a luz se propaga muito rapidamente e porque 
técnicas experimentais podem produzir pulsos muito curtos de 
luz, a espectroscopia pode ser empregada para medir reações 
que ocorrem em escalas de tempo tão pequenas quanto 
femtossegundos. 


As reações nas quais os números de mols de reagentes e 
produtos gasosos variam à medida que a reação ocorre podem 
ser monitoradas facilmente pela medição das variações de 
pressão. Considere a reação onde o monóxido de dinitrogênio 
reage formando nitrogênio e oxigênio gasosos: 


2 N,O(g) —> 2 Na(g) + Og) 


Para cada 2 mol de №О que reage, o recipiente de reação 
conterá um mol de gás a mais. À medida que a reação 
prossegue e a quantidade de gás aumenta, a pressão sobe 
uniformemente. Podemos usar a elevação da pressão para 
determinar as concentrações relativas de reagentes e produtos 
em função do tempo. 


As três técnicas mencionadas aqui —  polarimetria, 
espectroscopia e medição de pressão — podem ser, todas elas, 
utilizadas no monitoramento de uma reação à medida que ela 
ocorre em um recipiente de reação. Algumas reações ocorrem 
de forma suficientemente lenta para que as amostras, ou 
alíquotas, possam ser retiradas periodicamente do recipiente de 
reação e analisadas para determinar o progresso da reação. 


Técnicas instrumentais, tais como a cromatografia gasosa 
(Figura 13.4) ou a espectrometria de massas, bem como as 
técnicas químicas de via úmida, como a titulação, podem ser 
empregadas na medição das quantidades relativas de reagentes 
ou produtos na alíquota. Tirando alíquotas a intervalos 
regulares de tempo, podemos determinar as quantidades 
relativas de reagentes e produtos em função do tempo. 


Fenda | Amostra | Detector ) Computador 


FIGURA 13.3 O Espectrômetro Em um espectrômetro a luz de um 
comprimento de onda específico passa através da amostra e a intensidade 
da luz transmitida — que depende da quantidade de luz que é absorvida 
pela amostra — é medida e registrada. 


Alíquota 
Orificio de injeção 


t -Ž А. Detector Cromatograma 
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FIGURA 13.4 O Cromatógrafo a Gás Em um cromatógrafo a gás (CG) 
uma amostra da mistura de reação, ou alíquota, é injetada em uma coluna 
de construção especial. Por causa das suas propriedades físico-químicas 
características, diferentes componentes da mistura passam pela coluna com 
diferentes velocidades e, dessa forma, saem em diferentes tempos. À 
medida que cada componente sai da coluna, ele é identificado 
eletronicamente e um cromatograma vai sendo registrado. A área sob cada 
pico no cromatograma é proporcional à quantidade de um determinado 
componente presente na amostra (na mistura). 


13.3 A Lei de Velocidade: O Efeito da Concentração 
na Velocidade de Reação 


A velocidade de uma reação depende frequentemente da 
concentração de um ou mais dos reagentes. Wilhelmy observou 
este efeito em 1850 para a hidrólise da sacarose. Para 
simplificar, vamos considerar uma reação onde um único 
reagente, A, decompõe em produtos: 


А — produtos 


Contanto que a velocidade da reação inversa (na qual os 
produtos retornam aos reagentes) seja insignificantemente 
lenta, podemos expressar a relação entre a velocidade da reação 
e a concentração do reagente — chamada de lei de velocidade 
— da seguinte maneira: 


Velocidade = k[A]” [13.6] 


em que k é uma constante de proporcionalidade chamada de 
constante de velocidade e n é a ordem de reação. O valor de 
n (geralmente um inteiro) determina como a velocidade 
depende da concentração do reagente. 


Por definição, [AP = 1, assim, a velocidade é igual а k 
independentemente de [А]. 


e Sen = 0, а reação é de ordem zero e a velocidade é 
independente da concentração de A. 


e бел = 1, a reação é de primeira ordem e a velocidade é 
diretamente proporcional à concentração de A. 


e Sen = 2, a reação é de segunda ordem e a velocidade é 
proporcional ao quadrado da concentração de A. 


Embora sejam possíveis outras ordens, inclusive ordens de 
números não inteiros (ou fracionários), estas três são as mais 
comuns. 


A Figura 13.5 mostra três representações gráficas que 
ilustram como a concentração de А varia com o tempo para as 
três ordens de reação comuns com valores numéricos idênticos 
para a constante de velocidade (k) e concentrações iniciais 
idênticas. A Figura 13.6 tem três representações gráficas 
mostrando a velocidade da reação (a inclinação das linhas na 
Figura 13.5) em função da concentração do reagente para cada 
ordem de reação. 


Reação de Ordem Zero Em uma reação de ordem zero, a 
velocidade da reação é independente da concentração do 
reagente. 

Velocidade = АДА]? = k [13.7] 
Consequentemente, para uma reação de ordem zero, a 
concentração do reagente diminui linearmente com o tempo, 
conforme mostra a Figura 13.5. A inclinação da reta é 
constante, indicando uma velocidade constante. A velocidade é 
constante, porque a reação não desacelera à medida que a 
concentração de A diminui. O gráfico da Figura 13.6 mostra 
que a velocidade de uma reação de ordem zero é a mesma em 
qualquer concentração de A. As reações de ordem zero ocorrem 
em condições onde a quantidade de reagente que está de fato 
disponível para reação não é afetada pelas variações da 
quantidade global de reagente. Por exemplo, a sublimação 
normalmente é de ordem zero, porque apenas moléculas na 
superfície podem sublimar, e a sua concentração não varia à 
medida que a quantidade de substância sublimando diminui 
(Figura 13.7). 
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FIGURA 13.5 Concentração do Reagente em Função do Tempo para 
Diferentes Ordens de Reação 


Velocidade em Função da Concentração do Reagente 
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FIGURA 13.6 Velocidade de Reação em Função da Concentração do 
Reagente para Diferentes Ordens de Reação 


Sublimação É de Ordem Zero 


Gelo no tubo 
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Quando uma camada de partículas sublima, 
a camada seguinte fica exposta. O número de 
partículas disponíveis para sublimação 
permanece constante. 


FIGURA 13.7 Sublimação Quando uma camada de partículas sublima, 
outra camada idêntica está logo abaixo dela. Consequentemente, o número 
de partículas disponíveis para sublimar em qualquer tempo não varia com o 
número total de partículas na amostra, e o processo é de ordem zero. 
Reação de Primeira Ordem Em uma reação de primeira 
ordem, a velocidade da reação é diretamente proporcional à 
concentração do reagente. 

Velocidade = Д[А]! [13.8] 
Em uma reação de primeira ordem a velocidade diminui à 
medida que a reação avança, porque a concentração do reagente 
diminui. Você pode ver isto na Figura 13.5 — a inclinação da 
curva (a velocidade) fica menos acentuada (menor) com o 
tempo. A Figura 13.6 mostra a velocidade em função da 
concentração de A. Observe a relação linear — a velocidade é 
diretamente proporcional à concentração. 


Reação de Segunda Ordem Em uma reação de segunda 
ordem a velocidade da reação é proporcional ao quadrado da 


concentração do reagente. 

Velocidade = k[A]? [13.9] 
Consequentemente, para uma reação de segunda ordem a 
velocidade é ainda mais sensível à concentração do reagente. 
Você pode ver isto na Figura 13.5 — a inclinação da curva (a 
velocidade) fica achatada mais rapidamente do que ocorre para 
uma reação de primeira ordem. A Figura 13.6 mostra a 
velocidade em função da concentração de A. Observe a relação 
quadrática — a velocidade é proporcional ao quadrado da 
concentração. 


Determinação da Ordem de uma Reação 


А ordem de uma reação pode ser determinada apenas 
experimentalmente. Uma maneira comum de determinar a 
ordem de reação é o método das velocidades iniciais. Neste 
método, a velocidade inicial — a velocidade por um pequeno 
período de tempo no início da reação — é medida realizando-se 
a reação diversas vezes com diferentes concentrações iniciais 
do reagente para determinar o efeito da concentração na 
velocidade. Por exemplo, voltemos à nossa reação simples, na 
qual o único reagente, A, se decompõe em produtos: 


А — produtos 


Em um experimento, a velocidade inicial é medida em 
diferentes concentrações iniciais com os resultados a seguir: 


Velocidade Inicial 


[А] (М) (M/s) 
0,10 0,015 
0,20 0,030 


0,40 0,060 


Neste conjunto de dados, quando a concentração de A dobra, а 
velocidade dobra — a velocidade inicial é diretamente 
proporcional à concentração inicial. Portanto, a reação é de 
primeira ordem em A, e a lei de velocidade toma a forma de 
primeira ordem: 


Velocidade = k[A]' 


Podemos determinar o valor da constante de velocidade, k, 
resolvendo a lei de velocidade para k e substituindo a 
concentração e a velocidade inicial de qualquer uma das três 
medições (aqui utilizamos a primeira medição). 
Velocidade = КА]! 
velocidade 0,015 M; 


Е = = = 0,15! 
[А] 0.10 М 


Observe que a constante de velocidade para uma reação de 
primeira ordem tem unidades de 5°. 


Os dois dados a seguir mostram como as velocidades 
iniciais medidas são diferentes para reações de ordem zero e de 
segunda ordem com a mesma velocidade inicial em [A] = 0,10 
M: 


Ordem Zero (n = 0) 


Velocidade Inicial 


[А] (М) (M/s) 
0,10 0,015 
0,20 0,015 
0,40 0,015 


Segunda Ordem (n = 2) 


[А] (М) Velocidade Inicial 


(M/s) 
0,10 0,015 
0,20 0,060 
0,40 0,240 


Para uma reação de ordem zero a velocidade inicial é 
independente da concentração de reagente — a velocidade é a 
mesma em todas as concentrações iniciais medidas. Para uma 
reação de segunda ordem, a velocidade inicial quadruplica para 
uma duplicação da concentração de reagente — a relação entre 
concentração e velocidade é quadrática. Se não temos certeza 
quanto a como a velocidade inicial está variando com a 
concentração inicial de reagente, ou se os números não são tão 
óbvios quanto estão nestes exemplos, podemos substituir 
quaisquer duas concentrações iniciais e as velocidades iniciais 
correspondentes em uma razão entre as leis de velocidade para 
determinarmos a ordem (л): 

velocidade 2 Д[А]5 

velocidade 1 k[A]} 
Por exemplo, podemos substituir as duas últimas medições no 
conjunto de dados que acabamos de dar para a reação de 
segunda ordem da seguinte maneira: 


mM 


| Lembre-se de ques, = (1) 


| Lembre-se de que x, = n log x. 


0,240 M/S 0,40 М)" 
0,060 M/S 00,20 М)" 


0,40 Y” | 
4,0 = = 2" 
0,20 


log 4,0 = log(2”) 


nlog 2 
log 4 
log 2 


4 


As constantes de velocidade para as reações de ordem zero e de 
segunda ordem têm unidades diferentes daquelas das reações de 
primeira ordem. A constante de velocidade de uma reação de 
ordem zero tem unidades de М · s!, e a constante de velocidade 
de uma reação de segunda ordem tem unidades de M~ · s”! 


ER 
ASSOCIAÇÃO ЫШ] 13.2 ordem de Reação 


A reação A — B foi determinada experimentalmente como de 
segunda ordem. A velocidade inicial é 0,0100 M/s, em uma 
concentração inicial de A de 0,100 M. Qual é a velocidade 
inicial para [A | = 0,500 M? 


(a) 0,00200 M/s 
(b) 0,0100 M/s 
(c) 0,0500 M/s 
(d) 0,250 M/s 


Ordem de Reação para Múltiplos Reagentes 


Até este ponto temos considerado uma reação simples com 
apenas um reagente. Como a lei de velocidade é definida para 


reações com mais de um reagente? Considere a reação 
genérica: 

аА + БВ —> cC + ар 
Contanto que а reação inversa seja insignificantemente lenta, a 
lei de velocidade é proporcional à concentração de [A] elevada 
à potência m multiplicada pela concentração de [B] elevada à 
potência л: 


Velocidade = k[AJ”[B]” [13.10] 


em que m é a ordem de reação em relação a А ел é a ordem de 
reação em relação a B. A ordem global é o somatório dos 
expoentes (m + n). Por exemplo, a reação entre o hidrogênio e 
o lodo foi experimentalmente determinada como de primeira 
ordem em relação ao hidrogênio, de primeira ordem em relação 
ao iodo e, dessa forma, de segunda ordem global. 


Hg) + L(g) — 2 HI(g) Velocidade = АН]! 


De maneira semelhante, а reação entre o hidrogênio е о 
monóxido de nitrogênio foi determinada experimentalmente 
como de primeira ordem em relação ao hidrogênio, de segunda 
ordem em relação ao monóxido de nitrogênio e, assim, de 
terceira ordem global. 


2 Hx(g) + 2 NO(g) —> № (8) + 2H,0(g) Velocidade = k[H,]![NOJ 


А lei de velocidade para qualquer reação sempre deve ser 
determinada experimentalmente, frequentemente pelo método 
das velocidades iniciais descrito anteriormente. Não existe 
nenhuma maneira de simplesmente olhar uma equação química 
e determinar a lei de velocidade para a reação. Quando a reação 
tem dois ou mais reagentes, a concentração de cada reagente 
geralmente é variada independentemente dos outros para 
determinar a dependência que a velocidade tem da 
concentração daquele reagente. O Exemplo 13.2 mostra como 


empregar o método das velocidades iniciais para determinar а 
ordem de uma reação com múltiplos reagentes. 


EXEMPLO 13.2 Determinação da Ordem e da Constante de 


Velocidade de uma Reação 


Considere a reação entre o dióxido de nitrogênio e o 
monóxido de carbono: 


NOs(g) + CO(g) ——> NO(g) + COs(g) 


A velocidade inicial da reação é medida em diversas 
concentrações diferentes dos reagentes com os resultados que 
são vistos à direita. A partir dos dados determine: 


(a) a lei de velocidade para a reação 


(b) a constante de velocidade (k) para a reação 


Velocidade 
[NO,] (M) [CO] (M) Inicial (M/s) 
0,10 0,10 0,0021 
0,20 0,10 0,0082 
0,20 0,20 0,0083 
0,40 0,10 0,033 


SOLUÇÃO 


(a) Comece pelo exame de como a velocidade varia para cada 
variação da concentração. Entre os dois primeiros 
experimentos, a concentração de NO, dobra, a 
concentração de CO permanece constante e a velocidade 
quadruplica, sugerindo que a reação seja de segunda 
ordem по МО». 


Entre o segundo e o terceiro experimentos, а 
concentração de NO, permanece constante, a 
concentração de CO dobra e a velocidade permanece 
constante (a pequena variação do algarismo menos 
significativo é simplesmente erro experimental), 
sugerindo que a reação é de ordem zero no CO. 


Entre o terceiro e o quarto experimentos, a concentração 
de МО» novamente dobra e a concentração de CO fica 
pela metade, ainda assim, a velocidade quadruplica, 
confirmando que a reação é de segunda ordem no NO; e 
de ordem zero no CO. 


Escreva a expressão da velocidade global. 


[N0,] [C0] Velocidade Inlclal (M/s) 

0,10 M 0,10 M 0,0021 

| х2 | constante | x4 
0,20 M 0,10 M 0,0082 M 

| constante | х2 | x 1 
0,20 M 0,20 M 0,0083 M 

| х 2 | х» | х4 
0,40 M 0,10 M 0,033 M 


Velocidade = КМО, [СОЈ]? = k[NO»] 


(b) Para determinar a constante de velocidade para a reação, 
resolva a lei de velocidade para k e substitua a 
concentração e a velocidade inicial de qualquer uma das 
quatro medições. Neste caso, utilizamos a primeira 
medição. 

Velocidade = k[NO»]* 
velocidade 0,0021 M/s 


k= — =——— =01M"!-s! 
[ЧО]? (0,10 м)? 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 13.2 
Considere a equação: 
CHCI;(g) + Cl(g) —— CCL(g) + НСІ(е) 


A velocidade inicial da reação é medida em diversas diferentes concentrações dos 
reagentes com os resultados a seguir: 


Velocidade 
[CHCI;] (M) [CL] (M) Inicial (M/s) 
0,010 0,010 0,0035 
0,020 0,010 0,0069 
0,020 0,020 0,0098 
0,040 0,040 0,027 


A partir destes dados determine: 


(a) alei de velocidade para a reação 


(b) a constante de velocidade (k) para a reação 


Associação 7. /. | 
onceitual 13.3 Velocidade e Concentração 

A reação a seguir foi determinada experimentalmente como de 
primeira ordem em relação ao O, e de segunda ordem em 
relação ao NO. 


O(g) + 2 NO(g) — 2 NOx(g) 


Os desenhos a seguir representam misturas nas quais o número 
de cada tipo de molécula representa sua concentração inicial 
relativa. Que mistura tem a maior velocidade inicial? 


| 9 Ф 0 
o ө e, 9 
ә Є ә o > o ә 
мо“ е е 
(а) (b) (©) 


13.4 Lei de Velocidade Integrada: A Dependência 
entre a Concentração e o Tempo 


As leis da velocidade que examinamos até aqui mostram a 
relação entre a velocidade de uma reação e a concentração de 
um reagente. Porém, frequentemente queremos saber a relação 
entre a concentração de um reagente e o tempo. Por exemplo, a 
presença de clorofluorocarbonos (CFC) na atmosfera ameaça a 
camada de ozônio. Uma das razões pelas quais os CFC 
representam uma ameaça significativa é que as reações em que 
eles são consumidos são muito lentas (veja a Tabela 13.1). A 
legislação reduziu as emissões de CFC significativamente, mas 
mesmo se nós tivéssemos parado de adicionar CFC à 
atmosfera, as suas concentrações diminuiriam apenas muito 
lentamente. Contudo, gostaríamos de saber como as suas 
concentrações variam com o tempo. Quanto restará em 20 
anos? E em 50 anos? 


TABELA 13.1 Tempo de Vida na Atmosfera de Diversos CFC 


Tempo de Vida na 
Nome do CFC Estrutura Atmosfera* 


<P 45 anos 


СЕС-11 (CCIF) 
Triclorofluorometano 


CFC-12 (CCF) 
Diclorofluorometano 


100 anos 


СЕС-1 13 (CFC) 
1,1,2-Tricloro-1,2,2,- 
trifluoroetano 


85 anos 


СЕС-114 (С,Е,СІ,) 300 апоѕ 


1,2-Diclorotetrafluoroetano 
СЕС-115 (БКО) 1700 anos 
Monocloropentafluoroetano 


ey e 


*Dados restirados da página da EPA (na seção 602 da Lei do Ar Puro). 


A lei de velocidade integrada para uma reação química é 
uma relação entre as concentrações dos reagentes e o tempo. 
Para simplificar, voltamos ao caso de um único reagente se 
decompondo nos produtos: 


А — produtos 


A lei de velocidade integrada para esta reação depende da 
ordem da reação; examinemos cada uma das ordens de reação 
comuns individualmente. 


Lei de Velocidade Integrada de Primeira Ordem Se 
nossa reação simples é de primeira ordem, a velocidade é 


diretamente proporcional à concentração de A: 
Velocidade = А] 
Como a Velocidade = — A[A]/At, podemos escrever: 
E МА] [13.11] 
At 


Nesta forma, a lei de velocidade é também conhecida como a 
lei de velocidade diferencial. 


Embora náo mostremos as etapas aqui, podemos usar o 
cálculo (veja o Exercício de Final de Capítulo 112) para 


integrar a lei de velocidade diferencial e obter a lei de 
velocidade integrada de primeira ordem: 


їп[А], kt + InfAlo 
In[AJ, — In[A], = -kt 


Lembre-se de que In A — In В = In (А/В). 
In[A], = -kt + In[Alo [13.12] 


ou 


AI [13.13] 

LA lo - р 

em que [A], ё a concentração de А em qualquer tempo t, k ё a 

constante de velocidade e [Al é a concentração inicial de A. 

Estas duas formas da equação são equivalentes, conforme 
mostrado à margem. 


Observe que a lei de velocidade integrada apresentada na 

Equação 13.12 tem a forma de uma equação de uma reta. 

In[A], = -kt + In[Alo 

y = mx + b 
Para uma reação de primeira ordem uma representação gráfica 
do log natural da concentração de reagente em função do tempo 
produz uma linha reta, com uma inclinação igual a —k e uma 
interseção com o eixos dos у In[A]/, conforme mostra a Figura 
13.8. (Observe que a inclinação é negativa, mas que a constante 
de velocidade é sempre positiva.) 


чү 
| Primeira ordem 
"a Р 


Inclinação = —k 


Tempo 


FIGURA 13.8 Lei de Velocidade Integrada de Primeira Ordem Para uma 
reação de primeira ordem uma representação gráfica do log natural da 
concentração de reagente em função do tempo produz uma linha reta. A 
inclinação da reta é igual a —k e a interseção com o eixo dos y é In[Al,. 


EXEMPLO 13.3 Lei de Velocidade Integrada de Primeira Ordem: 


Utilização da Análise Gráfica de Dados de Reação 


Considere a equação para a decomposição do SO,Cl;: 
SO,Cl(g) = SO(g) + Ch(g) 


A concentração de SO,Cl, foi monitorada em uma temperatura 
fixa em função do tempo durante a reação de decomposição e 
foram tabulados os seguintes dados: 


Tempo (s) [50,81] (М) Tempo (s) [SO,CI,] (М) 
0 0,100 800 0,0793 
100 0,0971 900 0,0770 
200 0,0944 1000 0,0748 
300 0,0917 1100 0,0727 
400 0,0890 1200 0,0706 
500 0,0865 1300 0,0686 


600 0,0840 1400 0,0666 


700 0,0816 1500 0,0647 


Mostre que a reação é de primeira ordem e determine а 
constante de velocidade para a reação. 


SOLUÇÃO 


Para mostrar que a reação é de primeira ordem, prepare um 
gráfico de In[SO,Cl,] em função do tempo conforme mostrado 
a seguir. 


Interseção com 


clinação ; 
Inclinaç o eixo dos y 


E = = 
у = —0,000290t — 2,30 


1,] 


SO, ( 


In [ 


0 500 1000 1500 2000 
Tempo (s) 

A representação gráfica é linear, confirmando que a reação é 
realmente de primeira ordem. Para obter a constante de 
velocidade, ajuste uma reta aos dados. A inclinação da reta 
será igual a —k. Como a inclinação da melhor reta ajustada 
(que é mais facilmente determinada em uma calculadora 
gráfica ou com software de planilha como o Excel da 
Microsoft) é -2,90 x 10? s“, portanto, a constante de 
velocidade é +2,90 x 10“ s7. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 13.3 


Use o gráfico e a melhor reta ajustada no Exemplo 13.3 para prever a 
concentração de 50,0, em 1900s. 


EXEMPLO 13.4 Lei de Velocidade Integrada de Primeira Ordem: 
Determinação da Concentração de um Reagente em um Tempo 


Dado 


No Exemplo 13.3 você determinou que a decomposição do 
SO,CL (nas condições de reação dadas) é de primeira ordem e 
tem uma constante de velocidade de +2,90 x 10“ s!. Se а 
reação é realizada à mesma temperatura e a concentração 
inicial de SO,Cl é 0,0225 М, qual será a concentração de 
SO,CL após 865 s? 


ORGANIZE Você sabe a constante de velocidade de uma 
reação de primeira ordem e a concentração inicial do reagente 
e pede-se que determine a concentração aos 865 segundos. 
DADOS: k = +2,90 x 1075! 

[50,С1,], = 0,0225 M 


DETERMINE: [SO,CL] em г = 865 s 


ESTRATÉGIA Utilize a lei de velocidade integrada de 
primeira ordem para determinar as informações que se pede 
que você determine. 


EQUAÇÃO In[A], = kt + [А], 


RESOLVA Substitua a constante de velocidade, a 
concentração inicial e o tempo na lei de velocidade integrada. 
Resolva a lei de velocidade integrada para a [50СІ,];. 


SOLUÇÃO 

In[SO,Chb], = —kt + In[SO,CLb]lo 

In[SO,Ch], = —(2,90 х 107* 521)865 х + In(0,0225) 
In[SO,Ch], = —0,251 — 3,79 


[SO,Ch], = e74% 
= 0,0175M 


VERIFIQUE A concentração é menor que a concentração 
original, conforme o esperado. Se a concentração fosse maior 
que a concentração original, isto indicaria um erro de sinais de 
uma das grandezas do lado direito da equação. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 13.4 


O ciclopropano sofre rearranjo formando propeno em fase gasosa. 


эж 


ANI — CH,— CH=CH, 
Н,С— СН, 


А reação é de primeira ordem по ciclopropano e tem uma constante de 
velocidade medida de 3,6 x 107° 5-1, а 720 К. Se a concentração inicial do 
ciclopropano é 0,0445 M, qual será a concentração do ciclopropano após 235,0 
minutos? 


Lei de Velocidade Integrada de Segunda Ordem Se a 
nossa reação simples (A —> produtos) é de segunda ordem, a 
velocidade é proporcional ao quadrado da concentração de A: 


Velocidade = k[A |? 
Como a Velocidade = —A[A]/A,, podemos escrever: 


ATA 5 
— A[A] = ЦАР [13.14] 
At 
Novamente, embora náo mostremos as etapas aqui, esta lei de 
velocidade diferencial pode ser integrada para obtermos a lei de 
velocidade integrada de segunda ordem: 
1 

Кр 

[А], [Alo 


[13.15] 


A lei de velocidade integrada de segunda ordem também está 
na forma da equação de uma reta: 


| | 
=kt + => 
LA], [Alo 


у = тх + Б 


No entanto, você deve representar graficamente o inverso da 
concentração do reagente em função do tempo. A representação 
gráfica produz uma reta com uma inclinação igual a k e uma 
interseção igual а 1/[A]o, conforme ilustrado na Figura 13.9. 


Р 
Segunda ordem 


Inclinação = К 


Tempo 


FIGURA 13.9 Lei de Velocidade Integrada de Segunda Ordem Para uma 
reação de segunda ordem uma representação gráfica do inverso da 
concentração de reagente em função do tempo produz uma reta. A 
inclinação da reta é igual a k e a interseção com o eixo dos y é 1/[Alo. 


EXEMPLO 13.5 A Lei de Velocidade Integrada de Segunda 


Ordem: Utilização da Análise Gráfica de Dados de Reação 


Considere a equação para a decomposição do NO»: 
МО»(#) ——> NO(g) + O(g) 


A concentracáo de NO, é monitorada a uma temperatura fixa 
em função do tempo durante a reação de decomposição e os 
dados estão tabulados na margem à direita. Mostre por análise 
gráfica que a reação não é de primeira ordem e que é de 
segunda ordem. Determine a constante de velocidade para a 
reação. 


SOLUÇÃO 


Para mostrar que a reação não é de primeira ordem, prepare 
um gráfico de In[NO,] em função do tempo, conforme 
ilustrado. 
—4,60 
—4,80 $ 
—5,00 


—5,20 


In[NO»] 


—5,40 


—5,60 
—5,80 


—6,00 
0 200 400 600 800 1000 


Tempo (s) 
A representação gráfica não é linear (a reta não se ajusta aos 
pontos de dados), confirmando que a reação não é de primeira 
ordem. Para mostrar que a reação é de segunda ordem, prepare 
um gráfico de 1//NO,] em função do tempo, conforme 
ilustrado. 


1/[NO,] 


у = 0,255x + 100 


0 200 400 600 800 1000 1200 
Tempo (s) 


Este gráfico é linear (uma reta se ajusta bem aos pontos de 
dados), confirmando que a reação é realmente de segunda 
ordem. Para obter a constante de velocidade determine a 
inclinação da melhor reta ajustada. A inclinação é 0,255 М"! · 


s!; portanto, a constante de velocidade é 0,255 M” - s”. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 13.5 


Utilize o gráfico е a melhor reta ajustada do Exemplo 13.5 para prever а 


concentração de NO, em 2000 s. 


Tempo (s) [NO,] (М) 

0 0,01000 

50 0,00887 
100 0,00797 
150 0,00723 
200 0,00662 
250 0,00611 
300 0,00567 
350 0,00528 
400 0,00495 
450 0,00466 
500 0,00440 
550 0,00416 
600 0,00395 
650 0,00376 
700 0,00359 
750 0,00343 
800 0,00329 


850 0,00316 


900 0,00303 
950 0,00292 


1000 0,00282 


Lei de Velocidade Integrada de Ordem Zero Se nossa 
reação simples é de ordem zero, a velocidade é proporcional a 
uma constante: 


Velocidade = [А]? = k 


Como a Velocidade = — A[A]/At, podemos escrever: 
A[A] | 
— = k 13.16 
Ar К [ ] 
Podemos integrar esta lei de velocidade diferencial para obter a 
lei de velocidade integrada de ordem zero: 


[A], = —kt + [Alo [13.17] 
A lei de velocidade integrada de ordem zero na Equação 13.17 
também é uma forma da equacáo de uma reta. Uma 
representação gráfica da concentração do reagente em função 


do tempo produz uma reta com uma inclinação de —k e uma 
interseção de [A ],, conforme ilustra a Figura 13.10. 


і Ordem zero | 


Inclinação = —k 


[Alo 


[A]; 


Tempo 


FIGURA 13.10 Lei de Velocidade Integrada de Ordem Zero Para uma 
reação de ordem zero uma representação gráfica da concentração do 
reagente em função do tempo produz uma reta. A inclinação da reta é igual 
а —k e a interseção com o eixo dos y é [A]o. 


A Meia-Vida de uma Reação 


A meia-vida (f,,) de uma reação é o tempo necessário para a 
concentração de um reagente cair à metade do seu valor inicial. 
Por exemplo, se uma reação tem uma meia-vida de 100 
segundos, e se a concentração inicial do reagente é 1,0 M, a 
concentração cairá para 0,50 M em 100 s. A expressão da meia- 
vida — que define a dependência que a meia-vida tem em 
relação a constante de velocidade e em relação a concentração 
inicial — é diferente para ordens de reação diferentes. 


Meia-Vida de uma Reação de Primeira Ordem A partir 
da definição de meia-vida e a partir da lei de velocidade 
integrada, podemos derivar uma expressão para a meia-vida. 
Para uma reação de primeira ordem a lei de velocidade 
integrada é: 

A 


In — 
[А% 


Em um tempo igual à meia-vida (t = tin), a concentração é 
exatamente a metade da concentração inicial: [А], = 5[A],). 
Dessa maneira, quando t = tın, podemos escrever a seguinte 
expressão: 


1 

51А 1 И E 

o = 10 = -ktin [13.18] 
0 2 


n 


Resolvendo para t,» e substituindo —0,693 para In 5, chegamos à 
expressão para a meia-vida de uma reação de primeira ordem: 


0,693 


[13.19] 
k 


пр = 


Observe que, para uma reação de primeira ordem, fi» é 
independente da concentração inicial. Por exemplo, se tın é 
100 5, e se a concentração inicial é 1,0 М, a concentração cai 
рага 0,50 М em 100 s, para 0,25 М em outros 100 s, рага 0,125 
M em outros 100 s e assim por diante (Figura 13.11). Ainda 


que a concentração esteja variando à medida que a reação 
prossegue, a meia-vida (quanto tempo leva para a concentração 
ficar pela metade) é constante. Uma meia-vida constante é 
exclusiva das reações de primeira ordem, tornando o conceito 
de meia-vida particularmente útil para reações de primeira 


ordem. 
Meia-Vida para uma Reação de Primeira Ordem 
Em to 
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FIGURA 13.11 Meia-Vida: Concentração em Função do Tempo para uma 
Reação de Primeira Ordem Para esta reação a concentração cai pela 
metade а cada 100 segundos (t4;2 = 100 s). As esferas azuis representam 
as moléculas do reagente (os produtos são omitidos para maior clareza). 


EXEMPLO 13.6 Meia-Vida 


O iodo molecular se dissocia a 625 K com uma constante de 
velocidade de primeira ordem de 0,271 s™. Qual é a meia-vida 
desta reação? 


SOLUÇÃO 


Como a reação é de primeira ordem, a meia-vida é dada pela 
Equação 13.19. Substitua o valor de k na expressão e calcule 


о. 
0,693 
Hp = 
k 
0,693 Em 
Е — = 2,565 
0,271/s 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 13.6 


Uma reação de primeira ordem tem uma meia-vida de 26,4 segundos. Quanto 
tempo leva para a concentração do reagente na reação cair para um oitavo do seu 
valor inicial? 


Meia-Vida de uma Reação de Segunda Ordem Para 
uma reação de segunda ordem a lei de velocidade integrada é: 
| | 

— = Ц + —— 

[А], [A]o 
Em um tempo igual à meia-vida (t = t;»), a concentração é 
exatamente a metade da concentração inicial [А], = [Alo). 
Podemos, portanto, escrever a seguinte expressão em t = tn: 

1 | 


ni = ktn + ТҮП [13.20] 
E, em seguida, resolver para t,,: 
Куз = 7 - l 
3LAlo [А Јо 
Кур = a 
[Alo [Alo 
1 
BI, т ДА}, [13.21] 


Observe que, para uma reação de segunda ordem, a meia-vida 
depende da concentração inicial. Sendo assim, se a 


concentração inicial de um reagente ет uma reação de segunda 
ordem é 1,0 М e a meia-vida é 100 5, a concentração cai para 
0,50 M em 100 s. No entanto, o tempo que a concentração leva 
para cair para 0,25 M agora é maior que 100 s, porque a 
concentração inicial diminuiu. Assim, a meia-vida vai 
crescendo à medida que a concentração diminui. 


Meia-Vida de uma Reação de Ordem Zero Para uma 
reação de ordem zero a lei de velocidade integrada é: 
[А], = – + [Alo 
Efetuando as substituições (t = 40; [A], = [А], podemos 
escrever a expressão, em t = tip: 
¿[Alo = —kti + [Alo [13.22] 
Então, resolvemos para t,,: 


LAJo 
2k 


hp [13.23] 


Observe que, para uma reação de ordem zero, a meia-vida 
também depende da concentração inicial; no entanto, 
diferentemente do caso da segunda ordem, as duas são 
diretamente proporcionais à concentração inicial, ou seja, a 
meia-vida fica menor à medida que a concentração diminui. 


Resumindo as Relações Cinéticas Básicas (veja a Tabela 
13.2): 


> A ordem de reação e a lei de velocidade devem ser 
determinadas experimentalmente. 


» A lei de velocidade relaciona a velocidade da reação com а 
concentração do(s) reagente(s). 


» A lei de velocidade integrada (que é matematicamente 
derivada da lei de velocidade) relaciona a concentração 
do(s) reagente(s) ao tempo. 


> A meia-vida é o tempo que a concentração de um reagente 
leva para cair à metade do seu valor inicial. 


> A meia-vida de uma reação de primeira ordem é 
independente da concentração inicial. 


> As meias-vidas das reações de ordem zero е de segunda 
ordem dependem da concentração inicial. 


А . 
Associação onceltual 13.4 Lei de Velocidade e Lei de Velocidade Integrada 


Observa-se que uma reação de decomposição, com uma 
velocidade que se verifica que diminui à medida que a reação 
prossegue, tem uma meia-vida que depende da concentração 
inicial do reagente. Que enunciado tem maior probabilidade de 
ser verdadeiro para esta reação? 


(a) Uma representação gráfica do log natural da concentração 
do reagente em função do tempo é linear. 


(b) A meia-vida da reação aumenta à medida que a 
concentração inicial aumenta. 


(c) Uma duplicação da concentração inicial do reagente resulta 
em uma quadruplicação da velocidade. 


TABELA 13.2 Tabela com Resumo da Lei de Velocidade 


Lei de Representação Expressão 
Lei de Unidades Velocidade Gráfica da da Meia- 
Ordem Velocidade dek Integrada Reta Vida 
Velocidade i , [А], — —kt е р com о eixo dos y = [А] Т 
© = Inclinação = —k hy = ЛА i 
= KJA]? + [A]. м | 
Lo às» 
Tempo t 
Velocidade (А = kt + In[AJo fiação com o eixo dos y = In[AJo 
en z o o tp = = 
= 1 Inclinação = —k К 
Е ҚА] in Er = kt NX : 


2 Velocidade Ms БЕЗ" рр 
= КА 


13.5 0 Efeito da Temperatura na Velocidade de 
Reação 


Na seção de abertura deste capítulo você aprendeu que os 
lagartos ficam letárgicos quando sua temperatura corporal cai 
porque as reações químicas que controlam seus movimentos 
musculares perdem velocidade em temperaturas mais baixas. 
As velocidades das reações químicas são, em geral, altamente 
sensíveis à temperatura. Por exemplo, próximo à temperatura 
ambiente, um aumento de 10 °С na temperatura aumenta a 
velocidade de uma reação biológica típica em duas ou três 
vezes. Como explicarmos esta dependência altamente sensível 
em relação a temperatura? 


Lembre-se de que a lei de velocidade de uma reação é 
Velocidade = k[A |”. 4 dependência que a velocidade de reação 
tem em relação a temperatura está contida na constante de 
velocidade, k (que na realidade é uma constante apenas quando 
a temperatura se mantém constante). Um aumento da 
temperatura geralmente resulta em um aumento de k, o que 
resulta em uma velocidade mais rápida. Em 1889, o químico 
sueco Svante Arrhenius escreveu um artigo quantificando a 
dependência que a constante de velocidade tem em relação a 
temperatura. A forma moderna da equação de Arrhenius 
mostra a seguinte relação entre a constante de velocidade (А) e 
a temperatura em kelvin (7): 


-E ~ Energia de ativação 


o Да. 
к=, [13.24] 


x 
Fator de frequência > Fator exponencial 


Nesta equação, А é a constante dos gases (8,314 J/mol - К), 4 é 
uma constante chamada de fator de frequência (ou fator pré- 
exponencial) e E, é a energia de ativação (ou barreira de 


ativação). 
Energia de Ativação 
2 Ha(g) + Ole) = 2 H,0(g9) 
А 
Р 
Energia de Ativação 
N 
Ф A A 
al 


Energia dos reagentes 


Energia dos produtos 


Avanço da reação 
FIGURA 13.12 A Barreira de Energia de Ativação Mesmo que a reação 
seja energeticamente favorável (a energia do produto é menor que a dos 
reagentes), é necessário energia para a reação ocorrer. 

A energia de ativação E, é uma barreira de energia ou um 
“morro” que deve ser superado para os reagentes serem 
transformados em produtos (Figura 13.12). Examinaremos o 
fator de frequência mais detalhadamente na seção seguinte; por 
ora, podemos pensar no fator de frequência (4) como o 
número de vezes que os reagentes se aproximam da barreira de 
ativação por unidade de tempo. 


Para entender melhor cada uma dessas grandezas, considere 
a reação simples na qual o CH;NC (isonitrila de metila) sofre 
rearranjo formando CH¿CN (acetonitrila): 


Vamos examinar o significado físico da energia de ativação, do 
fator de frequência e do fator exponencial para esta reação. 


A Energia de Ativação A Figura 13.13 mostra a energia de 
uma molécula à medida que a reação avança. O eixo x 
representa o progresso da reação da esquerda (reagente) para a 
direita (produto). Para ir do reagente até o produto, a molécula 
tem que passar por um estado intermediário de alta energia 
chamado de complexo ativado ou estado de transição. 
Mesmo que a energia da reação global seja decrescente 
(exotérmica), ela deve primeiro aumentar até alcançar o 
complexo ativado, pois é necessário energia para inicialmente 
enfraquecer a ligação H;C—N e permitir que o grupo NC 
comece a girar: 


=0 


Complexo ativado 


(estado de transição) 


T 
С) 
Z= 


Energia de 
ativação (Ea) 


|». 


Energia 


H;C—N=C 


39 A Reagente i 


Produto 


Progresso da reação 


FIGURA 13.13 O Complexo Ativado O caminho de reação inclui um 
estado de transição — o complexo ativado — que tem uma energia maior 
que a do reagente ou do produto. 


Ligação enfraquece 


Grupo NC começa sua rotação 


A energia necessária para alcançar o complexo ativado é a 
energia de ativação. Quanto mais alta a energia de ativação, 
mais lenta a velocidade da reação (a uma dada temperatura). 


O Fator de Frequência Lembre-se de que o fator de 
frequência representa o número de aproximações até a barreira 
de ativação por unidade de tempo. Para esta reação, o fator de 
frequência representa a velocidade com que a parte NC da 
molécula oscila (vibra de um lado a outro). A cada oscilação, o 
reagente se aproxima da barreira de ativação. No entanto, 
aproximar-se da barreira de ativação não é equivalente a 
superá-la. A maior parte das aproximações não tem energia 


total suficiente para passar pela barreira de ativação. 


Cada oscilação é uma 
aproximação da barreira de ativação 


Barreira 
de ativação 


Energia 


Progresso da reação 


O Fator Exponencial O fator exponencial é um número 
entre O e 1 que representa a fração de moléculas que tem 
energia suficiente para vencer a barreira de ativação em uma 
dada aproximação. O fator exponencial é a fração de 
aproximações que realmente são bem-sucedidas e resultam no 


produto. Por exemplo, se o fator de frequência é 10º/s e o fator 


exponencial é 107 a uma certa temperatura, então, a constante 
de velocidade global, àquela temperatura, é 10º/s x 107 = 102/5. 
Neste caso, o grupo CN está oscilando com uma velocidade de 
10°/5. A cada oscilação há uma aproximação da barreira de 
ativação. No entanto, para uma dada oscilação, apenas 1 em 10” 
moléculas tem energia suficiente para vencer a barreira de 
ativação. 


O fator exponencial depende da temperatura (7) e da 
energia de ativação (Е,) da reação. 


Fator exponencial = e “87 


Uma energia de ativação baixa e uma temperatura elevada 
tornam o expoente negativo pequeno, assim, o fator 
exponencial se aproxima de um. Por exemplo, se a energia de 
ativação é zero, então, o expoente é zero e o fator exponencial é 
exatamente um (eº = 1) — toda aproximação da barreira de 
ativação é bem-sucedida. Por outro lado, uma energia de 
ativação alta e uma temperatura baixa tornam o expoente um 
número negativo muito grande, assim, o fator exponencial fica 
muito pequeno. Por exemplo, à medida que a temperatura se 
aproxima de O K, o expoente se aproxima de um número 
infinitamente grande, e o fator exponencial se aproxima do zero 
(e? = 0). 


À medida que a temperatura aumenta, o número de 
moléculas que têm energia térmica suficiente para vencer a 
barreira de ativação aumenta. A qualquer temperatura dada 
uma amostra de moléculas terá uma distribuição de energias, 
conforme mostra a Figura 13.14. Em circunstâncias comuns, 
apenas uma pequena fração de moléculas tem energia suficiente 
para vencer a barreira de ativação. Entretanto, devido à forma 
da curva de distribuição de energia, uma pequena variação de 
temperatura leva a uma grande diferença no número de 
moléculas com energia suficiente para vencer a barreira de 


ativação. Isto explica a sensibilidade da velocidade de reação а 
temperatura. 


Resumindo Temperatura e Velocidade de Reação: 


> O fator de frequência é o número de vezes que os reagentes 
se aproximam da barreira de ativação por unidade de tempo. 


» O fator exponencial é a fração das aproximações que são 
bem-sucedidas em vencer a barreira de ativação, formando 
produtos. 


» O fator exponencial aumenta com o aumento da 
temperatura, mas diminui com o aumento da energia de 
ativação. 


Distribuição de Energia Térmica 


Ра 


А medida que a temperatura aumenta, a fração 
de moléculas com energia suficiente para vencer a 
barreira de energia de ativação também aumenta. 


E, 


Energia 


| 
= de ativação 


Fração de moléculas 


Energia 


FIGURA 13.14 Distribuição de Energia Térmica Para qualquer 
temperatura dada, os átomos ou as moléculas de uma amostra de gás têm 
uma faixa de energias. Quanto maior a temperatura, mais ampla a 
distribuição de energia e maior a energia média. A fração de moléculas com 
energia suficiente para vencer a barreira de energia de ativação e reagir 
(regiões sombreadas) aumenta acentuadamente à medida que a 
temperatura sobe. 


Representações Gráficas de Arrhenius: Medições 
Experimentais do Fator de Frequência e da Energia 


de Ativação 


O fator de frequência e a energia de ativação são grandezas 
importantes no entendimento da cinética de qualquer reação. 
Para ver como medimos esses fatores no laboratório, considere 
novamente a Equação 13.24: k = Ае, Tomando o log 
natural de ambos os lados desta equação, chegamos ao seguinte 
resultado: 


| Lembre-se de que In(AB) = In A + In В. 


| Lembre-se de que In e*=x. 


Ink = (Ае ®*Т) [13.25] 
Ink = In A + Ine ET 
Es 
Ink = InAÃ – = 
RT 
кү 
Ink = -2(1) +1пА [13.26] 


A Equação 13.26 está na forma de uma reta. Uma 
representação gráfica do log natural da constante de 
velocidade (In К) em função do inverso da temperatura em 
kelvin (1/T) produz uma reta com uma inclinação de —E,/R e 
uma interseção com o eixo dos y igual ao ln A. Essa 
representação gráfica é chamada de representação gráfica de 
Arrhenius e é comumente utilizada na análise de dados 
cinéticos, conforme mostrado no Exemplo 13.7. 


Em uma análise de Arrhenius, supõe-se que o fator pré-exponencial (4) 
seja independente da temperatura. Embora o fator pré-exponencial 
dependa da temperatura até certo ponto, sua dependência da 
temperatura é muito menor que a do fator exponencial e é 
frequentemente ignorada. 


EXEMPLO 13.7 Utilização de uma Representação Gráfica de 


Arrhenius para Determinar Parâmetros Cinéticos 


A decomposição do ozônio, mostrada a seguir, é importante 
para muitas reações atmosféricas. 
O(g) — O(g) + Olg) 


Um estudo da cinética da reação resulta nos dados a seguir: 


Constante de Constante de 
Temperatura Velocidade Temperatura Velocidade 

(K) (Ms?) (K) (M. 5”) 
600 337x10 1300 7,83 x10 
700 4,85 x 10º 1400 1,45 x 10º 
800 3,58 х 10º 1500 2,46 х 10º 
900 1,70 х 10º 1600 3,93 х 10º 
1000 5,90 x 10º 1700 5,93 x 10º 
1100 1,63x 107 1800 8,55 x 10º 
1200 3,81х 10 1900 1,19 х 10 


Determine o valor do fator de frequência е da energia de 
ativação para a reação. 


SOLUÇÃO 


Para determinar o fator de frequência e a energia de ativação, 
prepare um gráfico do log natural da constante de velocidade 
(In k) em função do inverso da temperatura (1/7). 


Indinação | 


In k 


interseção 
com o eixo dos y 


у= —1,12 X 10!x+ 26,8 


0 0,0005 0,001 0,0015 0,002 
1/T (К) 


A representação gráfica é linear, conforme esperado para о 
comportamento de Arrhenius. A reta que se ajusta melhor tem 
uma inclinação de —1,12 x 10? К e uma interseção com o eixo 
dos y de 26,8. Calcule a energia de ativação a partir da 
inclinação fazendo a inclinação igual a —E,/R e resolvendo 
para ЕЁ: 


E. 
—1,12 X 10º K = a 
R 


J 
E, = 1,12 X 10K (s314 ) 
mol - K 


= 9,31 X 10* J/mol 


= 93,1 kJ/mol 


Calcule o fator de frequência (4) fazendo a interseção igual ao 
In А. 


26,8 = InA 
А = е26.% 
= 436 х 10!! 


Como as constantes de velocidade são medidas em unidades 
de M” · s, o fator de frequência está nas mesmas unidades. 
Consequentemente, podemos concluir que a reação tem uma 
energia de ativação de 93,1 kJ/mol e um fator de frequência de 
4,36 x 10" М · s”. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 13.7 


Para a reação de decomposição do ozônio no Exemplo 13.7 utilize os resultados 
da análise de Arrhenius para prever a constante de velocidade a 298 K. 


Em alguns casos, quando os dados são limitados ou não se 
pode fazer as representações gráficas, podemos calcular a 
energia de ativação se soubermos a constante de velocidade em 
duas temperaturas diferentes. Podemos aplicar a expressão de 
Arrhenius na Equação 13.26 às duas temperaturas diferentes 
como vemos a seguir: 


E, 1 Enf 1 
Ink, = — + In A Ink, = — + In A 
E RAT, RAT, 


Então, podemos subtrair In k, de In А: 


Eaf 1 | Ef 1 
In А — Ink, =| (=) y na ы) | n4| 
2 L Ay 


Rearranjando, obtemos a forma de dois pontos da equacáo de 
Arrhenius: 


mE = e E =) [13.27] 
HO RED E 


O Exemplo 13.8 mostra como você pode usar esta equação para 
calcular a energia de ativação a partir de medições 
experimentais da constante de velocidade em duas temperaturas 
diferentes. 


EXEMPLO 13.8 Utilização da Forma de Dois Pontos da Equação 


de Arrhenius 


Considere a reação entre o dióxido de nitrogênio e o 
monóxido de carbono: 

NO(g) + CO(g) —> NO(g) + CO(g) 
A constante de velocidade, a 701 К, é medida como 2,57 M“! - 
s! е a 895 К, é medida como 567 М · s!. Determine a 


energia de ativação рага a reação em kJ/mol. 


ORGANIZE Você tem a constante de velocidade de uma 
reação em duas temperaturas diferentes e pede-se que você 
determine a energia de ativação. 


DADOS: 7, = 701 К, kı = 2,57 М : s” 
Т, = 895 К, № = 567 M” · 5! 


DETERMINE: E, 


ESTRATÉGIA Utilize a forma de dois pontos da equação de 
Arrhenius, que relaciona a energia de ativação às informações 


dadas e a R (uma constante). 


x К» Е, 
EQUAÇÃO in + =| — – — 
QUAÇ ш" af ) 


RESOLVA Substitua as duas constantes de velocidade e as 
duas temperaturas na equação. 


Resolva a equação para E,, a energia de ativação, e converta a 
kJ/mol. 


SOLUÇÃO 
567 М21-57' = | ] ) 
жЕ... „гај do dA. 
257 M5s RNIOIK 895K 
E, ES х о) 
5.40 = 
R K 
| К 
E, = (К) 
3.09 х 10 
J 
= sao( = esta 
3.09 x 10 mol • К 


1,45 X 10% J/mol 
= 145 kJ/mol 


VERIFIQUE A magnitude da resposta é razoável. As energias 
de ativação para a maioria das reações variam de dezenas a 
centenas de quilojoules por mol. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 13.8 


Empregue os resultados do Exemplo 13.8 e a constante de velocidade dada para 
a reação em qualquer uma das duas temperaturas de modo a prever a constante 


de velocidade para a reação a 525 K. 


Iarãn é 
Associação oríceitual 13.5 Dependência entre a Velocidade de Reação e a Temperatura 


A reação А e a reação В têm fatores de frequência idênticos. 
No entanto, a reação B tem uma energia de ativação mais alta 
que a reação A. Que reação tem uma constante de velocidade 
maior, à temperatura ambiente? 


0 Modelo de Colisão: Uma Visão Mais Aprofundada 
do Fator de Frequência 


Vimos anteriormente que o fator de frequência na equação de 

Arrhenius representa o número de aproximações da barreira de 

ativação por unidade de tempo. Vamos, agora, refinar essa ideia 

para uma reação que envolve dois reagentes em fase gasosa: 
A(g) + B(g) — produtos 


No modelo de colisão uma reação química ocorre após 
uma colisão suficientemente energética entre duas moléculas 
dos reagentes (Figura 13.15). Portanto, na teoria da colisão, 
cada aproximação da barreira de ativação é uma colisão entre 
as moléculas dos reagentes. Consequentemente, o valor do 
fator de frequência deverá simplesmente ser o número de 
colisões que ocorrem por segundo. No entanto, os fatores de 
frequência da maior parte das reações químicas (embora não de 


todas) em fase gasosa tendem a ser menores que o número de 
colisões que ocorrem por segundo. Por quê? 


No modelo de colisão, podemos separar o fator de 
frequência em duas partes distintas, conforme mostram as 
seguintes equações: 


k = Ае КТ 


Fator de orientação Frequência de colisão 


A colisão energética 
leva ao produto 


p а Ф o 
„ ә 

АКЫ 
o... > ә 


FIGURA 13.15 О Modelo de Colisão No modelo de colisão duas 
moléculas reagem depois que uma colisão suficientemente energética e 
com a orientação correta une os grupos reagentes. 

em que p é o fator de orientação e z é a frequência de 
colisão. A frequência de colisão é o número de colisões que 
ocorrem por unidade de tempo, que podemos calcular para uma 
reação em fase gasosa a partir da pressão dos gases e da 
temperatura da mistura de reação. Em condições típicas uma 
única molécula sofre da ordem de 10º colisões a cada segundo. 
O fator de orientação é um número, geralmente entre O e 1, que 
representa a fração de colisões com uma orientação que permita 
que a reação ocorra. 


Para entender melhor o fator de orientação, considere a 
reação representada pela equação a seguir: 


NOCI(g) + NOCI(@) — 2NO(g) + С1(%) 


2-9-30 


Para a reação ocorrer, duas moléculas de NOCI devem colidir 
com energia suficiente. No entanto, nem todas as colisões com 
energia suficiente levarão a produtos, pois as moléculas dos 
reagentes devem também estar devidamente orientadas. 
Considere as três orientações de colisão possíveis das 
moléculas do reagente mostradas a seguir. As duas primeiras 
colisões, mesmo se ocorrerem com energia suficiente, não 
resultam em uma reação, pois as moléculas do reagente não 
estão orientadas de modo a permitir que os átomos de cloro se 
liguem. Em outras palavras, se duas moléculas tiverem que 
reagir uma com a outra, elas devem colidir de tal maneira que 
permita que se quebrem e se formem as ligações necessárias. 
Para a reação do NOCI(g) o fator de orientação é p = 0,16. Isto 
significa que apenas 16 entre 100 colisões suficientemente 
energéticas terão realmente sucesso na formação de produtos. 


f `` 
э Colisão ineficaz 
L 2 
Р 
ӘӘ ӘӘ | Colisão ineficaz 
- ==ЕТ——————и 
ФӘ GƏ Colisão eficaz 
. 


Algumas reações têm fatores de orientação que são muito 


menores que um. Considere a reação entre o hidrogênio e o 
eteno: 
Ho(g) + СН, =СН,(6) —> CH; — CHs(g) 


O fator de orientação para esta reação é 1,7 x 10%, o que 
significa que menos que duas a cada um milhão de colisões 
suficientemente energéticas na realidade formarão produtos. O 
pequeno fator de orientação indica que as exigências de 


orientação para esta reação são muito rigorosas — as moléculas 
têm que estar alinhadas de uma maneira muito específica para 
que a reação ocorra. 


As reações entre átomos individuais geralmente têm fatores 
de orientação próximos de 1 porque os átomos são 
esfericamente simétricos e, dessa maneira, qualquer orientação 
pode levar à formação de produtos. Algumas reações têm 
fatores de orientação maiores que um. Considere a reação entre 
o potássio е o bromo: 

K(g) + Вг,(0) — KBr(g) + Br(g) 


Esta reação tem um fator de orientação de p = 4,8. Em outras 
palavras, há mais reações que colisões — os reagentes nem têm 
que colidir para reagirem! Aparentemente, através de um 
processo conhecido como o mecanismo do arpão, um átomo de 
potássio pode, de fato, transferir um elétron para uma molécula 
de bromo sem uma colisão. A carga positiva resultante no 
potássio e a carga negativa no bromo fazem com que as duas 
espécies se atraiam e formem uma ligação. O átomo de potássio 
essencialmente arpoa uma molécula de bromo que está 
passando com um elétron e o rebobina através da atração 
coulômbica entre cargas desiguais. 


Podemos imaginar uma amostra de gases reativos como um 
frenesi de colisões entre átomos ou moléculas em reação. Em 
temperaturas normais, a vasta maioria dessas colisões não tem 
energia suficiente para vencer a barreira de ativação, e os 
átomos ou moléculas simplesmente ricocheteiam uns contra os 
outros. Das colisões com energia suficiente para vencer a 
barreira de ativação, a maioria não tem a orientação apropriada 
para a reação ocorrer (para a maioria das reações comuns). 
Quando duas moléculas com energia suficiente e a orientação 
correta colidem, algo extraordinário acontece. Os elétrons de 
um dos átomos ou moléculas são atraídos para os núcleos do 


outro; algumas ligações passam a enfraquecer, enquanto outras 
ligações passam a se formar e, se tudo correr bem, os reagentes 
passam pelo estado de transição e são transformados em 
produtos. É assim que uma reação química ocorre. 


Associação. / . nn 
oríceitual 13.6 Teoria da Colisão 

Qual das seguintes reações você espera que tenha o menor fator 
de orientação? 

(a) H(2) + Ke) ——> HI(g) 

(b) Hy(g) + 1,00) ——> 2 HI(g) 

(с) HCl(g) + HCl(g) —> He) + Cl(g) 


13.6 Mecanismos de Reacáo 


A maioria das reações químicas não ocorre em uma única 
etapa, mas no transcurso de diversas etapas. Quando 
escrevemos uma equação química para representar uma reação 
química, geralmente representamos a reação global, não a 
série de etapas individuais pelas quais a reação ocorre. 
Considere a reação, na qual o gás hidrogênio reage com o 
monocloreto de 10do: 
Н,е) + 2 1Cl(g) — 2 HCI(g) + L(g) 


A equacáo global apenas mostra as substáncias presentes no 
início da reação e as substâncias formadas pela reação — ela 
não mostra as etapas intermediárias. O mecanismo de reação é 
a série de etapas químicas individuais através das quais ocorre 
uma reação química global. Por exemplo, o mecanismo 
proposto para a reação entre o hidrogênio e o monocloreto de 
iodo contém duas etapas: 

Etapa 1 Hg) + ICl(g) —— HI(g) + HCI(g) 

Etapa 2 HI(g) + IC(g) —— HCl(g) + Is(g) 


Uma etapa elementar representa uma interação real entre as moléculas 
dos reagentes na etapa. Uma equação de reação global mostra apenas 
as substâncias iniciais e as substâncias finais, não o caminho entre elas. 


Na primeira etapa, uma molécula de H, colide com uma 
molécula de 1С1 e forma uma molécula de HI e uma molécula 
de НСІ. Na segunda etapa a molécula de HI formada па 
primeira etapa colide com uma segunda molécula de ICI 
formando outra molécula de НСІ e uma molécula de L. Cada 
etapa em um mecanismo de reação é uma etapa elementar. As 
etapas elementares não podem ser divididas em etapas mais 
simples — elas ocorrem como são escritas (elas representam as 
espécies exatas que estão colidindo na reação). 


Uma das exigências para um mecanismo de reação válido é 
que as etapas individuais no mecanismo se somem dando a 
reação global. Por exemplo, o mecanismo que acabamos de 
mostrar se for somado dá a reação global, conforme mostrado a 
seguir: 

Ho(g) + ICl(g) ——> Hie) + HCl(g) 
Hile) + ICl(g) ——> HCl(g) + L(g) 
Hs(g) + 2 1Cl(g) —— 2 HCl(g) + L(g) 


Observe que a molécula de HI aparece no mecanismo de 
reacáo, mas náo na equacáo de reacáo global. Chamamos 
espécies como o HI de intermediários de reação. Um 
intermediário de reação se forma em uma etapa elementar e é 
consumido em outra. O mecanismo de reação é uma descrição 
completa e detalhada da reação em nível molecular — ele 
especifica as colisões individuais e as reações que resultam na 
reação global. Como tal, os mecanismos de reação são uma 
parte muito requisitada do conhecimento químico. 


Como nós determinamos os mecanismos de reação? 
Lembre-se da seção de abertura deste capítulo que a cinética 
química é importante não apenas na prática (porque ela nos 


permite controlar a velocidade de uma reação particular), mas 
também é importante teoricamente, pois nos ajuda a determinar 
o mecanismo da reação. Podemos traçar mecanismos de reação 
possíveis pela medição da cinética da reação global e 
caminhando para trás para escrever um mecanismo consistente 
com a cinética medida. 


Leis de Velocidade para Etapas Elementares 


Caracterizamos as etapas elementares por sua molecularidade, 
o número de partículas de reagente envolvidas na etapa. As 
molecularidades mais comuns são a unimolecular e a 


bimolecular. 
A — produtos Unimolecular 
A + А — produtos Bimolecular 
A + B —— produtos Bimolecular 


As etapas elementares nas quais colidem trés partículas de 
reagente, chamadas de etapas termoleculares, são muito raras, 
porque a probabilidade de três partículas colidirem 
simultaneamente é pequena. 


Embora não possamos deduzir a lei de velocidade para uma 
reação quimica global a partir da equação química balanceada, 
podemos deduzir a lei de velocidade para uma etapa elementar 
a partir da sua equação. Como sabemos que uma etapa 
elementar ocorre através da colisão das partículas de reagente, a 
velocidade é proporcional ao produto das concentrações dessas 
partículas. Por exemplo, a velocidade para a etapa elementar 
bimolecular na qual A reage com B é proporcional à 
concentração de A multiplicada pela concentração de B: 

А + В —> produtos Velocidade = k[AJ[B] 


De modo semelhante, a lei para a etapa bimolecular, na qual A 
reage com A, é proporcional ao quadrado da concentração de 


А: 

А + А —> produtos Velocidade = ДА]? 
A Tabela 13.3 resume as leis da velocidade para as etapas 
elementares comuns, bem como aquelas para a rara etapa 


termolecular. Observe que a molecularidade da etapa elementar 
é igual à ordem global da etapa. 


TABELA 13.3 Leis de Velocidade para Etapas Elementares 


Etapa Elementar Molecularidade Lei de Velocidade 
А —— produtos 1 Velocidade = k[A] 

A + А —> produtos 2 Velocidade = К[А]? 
A + B—> produtos 2 Velocidade = k[A][B] 
А+А+А—> 3 (rara) Velocidade = k[A]' 
produtos 

А+А+В—> 3 (тага) Velocidade = k[A]?[B] 
produtos 

А+В+С— 3 (гага) Velocidade = КТА][В][С] 
produtos 


Etapa Determinante da Velocidade e Leis de 
Velocidade da Reação Global 


Para a maior parte das reações químicas uma das etapas 
elementares — chamada de etapa determinante da 
velocidade — é muito mais lenta que as outras. A etapa 
determinante da velocidade em uma reação química é análoga à 
seção mais estreita de uma autoestrada. Se uma seção de uma 
autoestrada se estreita de quatro pistas para duas pistas, mesmo 
por uma pequena distância, a velocidade com que os carros 


viajam ao longo da autoestrada é limitada pela velocidade com 
que eles podem viajar pela seção estreita (ainda que a 
velocidade possa ser bem maior ao longo da seção de quatro 
pistas). De maneira semelhante, a etapa determinante da 
velocidade em um mecanismo de reação limita a velocidade 
global da reação (mesmo que as outras etapas ocorram mais 
rapidamente) e, portanto, determina a lei de velocidade para a 


reação global. 


A etapa determinante da velocidade em um mecanismo de reação limita a velocidade 


global da reação assim como a seção mais estreita de uma autoestrada limita a 
velocidade com que o tráfego pode passar. 

Como exemplo, considere a reação entre o dióxido de 
nitrogênio gasoso e o monóxido de carbono gasoso: 


NOs(g) + CO(g) ——> NO(g) + COs(g) 


A lei de velocidade determinada experimentalmente para esta 
reação é Velocidade = k[NO,]?. Podemos ver, a partir desta lei 
de velocidade, que a reacáo náo deve ser uma reacáo de etapa 
única — caso contrário, a lei de velocidade seria Velocidade = 
k[NO,][CO]. Um mecanismo possível para esta reacáo envolve 
duas etapas: 

МО»(#) + МОро) ——> NOs(g) + NO(g) Lenta 

NOs(g) + CO(g) —— NOg) + COxg) Rápida 


A Figura 13.16 mostra o diagrama de energia para este 
mecanismo. А primeira etapa tem uma energia de ativacáo 
muito maior que a segunda etapa. Esta maior energia de 


ativação resulta em uma constante de velocidade muito menor 
para a primeira etapa comparada com a segunda etapa. A 
primeira etapa determina a velocidade global da reação, e a lei 
de velocidade global prevista, portanto, é Velocidade = 
ЮМО», que é consistente com a lei de velocidade 
experimental observada. 


Para um mecanismo de reação proposto, tal como aquele 
apresentado aqui para o NO, e o CO, ser válido (os 
mecanismos só podem ser validados, não comprovados), 
devem ser satisfeitas duas condições: 


1. As etapas elementares no mecanismo devem se somar 
dando a reação global 


2. A lei de velocidade prevista pelo mecanismo deve ser 
consistente com a lei de velocidade observada 
experimentalmente. 


Diagrama de Energia para um Mecanismo de Duas Etapas 


Como E, para a Etapa 1 > E, para a Etapa 2, a Etapa 1 tem a 


constante de velocidade menor e é limitante da velocidade. 


Estados de 
transição 


• À Etapa 1 tem energia 
de ativação maior. 


| 
| • А Etapa 1 tem a constante 


de velocidade menor. 


• A Etapa 1 determina 
a velocidade global. 


Energia 


Reagentes 


Produtos 


Etapa 1 Etapa 2 


Progresso da reação 


FIGURA 13.16 Diagrama de Energia para um Mecanismo de Duas Etapas 


Já vimos que a lei de velocidade prevista pelo mecanismo 
anterior é consistente com a lei de velocidade observada 
experimentalmente. Podemos agora verificar se a soma das 
etapas elementares fornece ou não a reação global: 

МО (0) + МӨ, (о) ——> NOs(g) + NO(g) Lenta 

NOs(g) + CO(g) —> NO(g) + CO>(g) Rápida 


NOs(g) + CO(g) —> NO(g) + СО (е) Global 


O mecanismo satisfaz ambas as exigéncias dadas e, sendo 
assim, é válido. Um mecanismo válido náo é um mecanismo 
comprovado (porque outros mecanismos também podem 
satisfazer a ambas as exigéncias dadas). Podemos somente 
dizer que um dado mecanismo é consistente com observações 
cinéticas da reacáo e, portanto, possível. Outros tipos de dados 
— como a evidéncia experimental para um intermediário 
proposto — são necessários para reforçar ainda mais a validade 
de um mecanismo proposto. 


Mecanismo com uma Etapa Inicial Rápida 


Quando o mecanismo proposto para uma reação tem uma etapa 
inicial lenta — como o apresentado anteriormente para a reação 
entre o NO, e o CO — a lei de velocidade prevista pelo 
mecanismo normalmente contém apenas os reagentes 
envolvidos na reação global. No entanto, quando um 
mecanismo começa com uma etapa inicial rápida, alguma outra 
etapa subsequente no mecanismo é a etapa limitante da 
velocidade. Nestes casos, a lei de velocidade prevista pela etapa 
limitante da velocidade pode conter intermediários da reação. 
Como os intermediários de reação não aparecem na equação da 
reação global, uma lei de velocidade que contém intermediários 
geralmente não pode corresponder à lei de velocidade 
experimental. No entanto, felizmente, podemos frequentemente 


expressar a concentração de intermediários em termos da 
concentração dos reagentes da reação global. 


Em um mecanismo de etapas múltiplas onde a primeira 
etapa é rápida, os produtos da primeira etapa podem se 
acumular, pois a velocidade com que eles são consumidos é 
limitada por alguma etapa futura mais lenta. À medida que 
esses produtos se acumulam, eles podem passar a reagir uns 
com os outros refazendo os reagentes. Contanto que a primeira 
etapa seja rápida o suficiente em comparação com a etapa 
limitante da velocidade, a reação da primeira etapa alcançará o 
equilíbrio. Indicamos o equilíbrio como vemos a seguir: 


К 
pa 


1 
Reagentes ==> produtos 
1 


A seta dupla indica que ocorre tanto a reação direta quanto а 
reação inversa. Se é atingido o equilíbrio, então, a velocidade 
da reação direta se iguala à velocidade da reação inversa. 


Como exemplo, considere a reação pela qual o hidrogênio 
reage com o monóxido de nitrogênio formando água e 
nitrogênio gasoso: 

2 Hx(g) + 2 NO(g) — 2 H,0(g) + №(0) 


A lei de velocidade observada experimentalmente é Velocidade 
= k[H,][NO]?. A reação é de primeira ordem no hidrogênio e de 
segunda ordem no monóxido de nitrogênio. O mecanismo 
proposto tem uma segunda etapa lenta: 


2 NO(g) => N-O3(8) Rápida 

H-(g) + М„Ө»(@) “ы” H,O(g) + NO) Lenta (limitante da velocidade) 
М„Ө@) + Hg) =” No(g) + Н„О(г) Rápida 
2 Hx(g) + 2 NO(g) — 2 H,0(g) + №(8) Global 


Para determinar se o mecanismo é válido ou não, devemos 
determinar se as duas condições descritas anteriormente são 
atendidas ou não. Conforme você pode ver, as etapas realmente 


somam-se dando a reação global, então, a primeira condição 
está atendida. 


A segunda condição é de que a lei de velocidade prevista 
pelo mecanismo deve ser consistente com a lei de velocidade 
observada experimentalmente. Como a segunda etapa é a 
limitante da velocidade, escrevemos a seguinte expressão para 
a lei de velocidade: 

Velocidade = k[H,][N,05] [13.28] 

Esta lei de velocidade contém um intermediário (N,03) e pode, 
portanto, não ser consistente com a lei de velocidade observada 
experimentalmente (que não contém intermediários). No 
entanto, devido ao equilíbrio na primeira etapa, podemos 
expressar a concentração do intermediário em termos dos 
reagentes da equação global. Como a primeira etapa atinge o 
equilíbrio, a velocidade da reação direta na primeira etapa se 
iguala à velocidade da reação inversa: 


Velocidade (direta) = Velocidade (inversa) 
A velocidade da reação direta é dada pela lei de velocidade: 
Velocidade = k [NOF 
A velocidade da reação inversa é dada pela lei de velocidade: 
Velocidade = k [N20] 


Como estas duas velocidades são iguais em equilíbrio, 
escrevemos a expressão: 


k [NOT = k [N20] 


Rearranjando, temos: 


k в) 
[90] = г INOY 
1 


Agora podemos substituir esta expressão na Equação 13.28, а 
lei de velocidade obtida a partir da etapa lenta: 


Velocidade = k,[H,][N,05] 


kı InI? 
kalH2] КМО 
К 


КНЛГМОР 
п 1 NO] 


Se combinarmos as constantes de velocidade individuais em 
uma constante de velocidade global, obteremos a lei de 
velocidade prevista: 


Velocidade = X[H,][NO?? [13.29] 


Como esta lei de velocidade é consistente com a lei de 
velocidade observada experimentalmente, a condição 2 é 
satisfeita е o mecanismo proposto é válido. 


EXEMPLO 13.9 Mecanismos de Reação | > 


——— 


O ozônio se decompõe naturalmente em oxigênio através da 
seguinte reação: 
2 08) — 3 0x9) 


A lei de velocidade observada experimentalmente para esta 
reação é: 
Velocidade = k[O¿]*[0,]7' 


Mostre que este mecanismo proposto é consistente com a lei 
de velocidade observada experimentalmente. 


kı i 
О»з(г) TE O(g) + O(g) Rápida 
Og) + Olg) —— 208) Lenta 
SOLUÇÃO 


Para determinar se o mecanismo é válido, você deve 
primeiramente determinar se as etapas se somam dando ou não 


a reação global. Сото as etapas realmente se somam dando а 
reação global, a primeira condição está satisfeita. 


Оз) == Og) + Olg) 
Os(g) + Kg) > 208) 
2042) —> 308) 


A segunda condição é de que a lei de velocidade proposta pelo 
mecanismo deve ser consistente com a lei de velocidade 
observada experimentalmente. Como a segunda etapa é 
limitante da velocidade, escreva a lei de velocidade baseada na 
segunda etapa. 


Velocidade = k,[O3][O] 


Como a lei de velocidade contém um intermediário (O), você 
deve expressar a concentração do intermediário em termos da 
concentração dos reagentes da reação global. Para fazer isto, 
torne as velocidades das reações direta e inversa da primeira 
etapa iguais uma à outra. Resolva a expressão a partir da etapa 
anterior para [O], a concentração do intermediário. 


Velocidade (direta) = Velocidade (inversa) 
k¡[03] = k.,[0,]0] 
OI = ој 
Finalmente, substitua [O] na lei de velocidade prevista pela 
etapa lenta. 


Velocidade = k,[O3][O] 


= КО] k¡103] 
2% klO] 

А [O] 
k [0] 


[Оз] [О]! 


VERIFIQUE Como as duas etapas do mecanismo proposto se 
somam, dando a reação global e como a lei de velocidade 
obtida a partir do mecanismo proposto é consistente com a lei 
de velocidade observada experimentalmente, o mecanismo 
proposto é válido. A ordem de reação —1 com respeito ао [03] 
indica que a velocidade cai à medida que a concentração do 
oxigênio aumenta — o oxigênio inibe a reação ou a torna lenta. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 13.9 


Preveja a reação global e a lei de velocidade que resulta do mecanismo de duas 
etapas a seguir. 


2А — A, Lenta 


A +B —> A,B Rápida 


13.7 Catálise 


Ao longo de todo este capítulo aprendemos a respeito de 
maneiras de controlar as velocidades de reações químicas. 
Podemos acelerar a velocidade de uma reação aumentando a 
concentração dos reagentes ou aumentando a temperatura. No 
entanto, estas abordagens nem sempre são viáveis. Existem 
limites em relação a quanto concentrada podemos tornar uma 
mistura de reação, e aumentos de temperatura podem permitir a 
ocorrência de reações indesejadas — como a decomposição de 
um reagente. 


Alternativamente, as velocidades de reação podem ser 
aumentadas pelo uso de um catalisador, uma substância que 
aumenta a velocidade de uma reação química, mas não é 
consumida pela reação. Um catalisador funciona fornecendo 
um mecanismo alternativo para a reação — no qual a etapa 
determinante da velocidade tem uma energia de ativação mais 
baixa. Por exemplo, considere a destruição não catalitica do 


ozônio na atmosfera superior, discutida na Seção 6.10, que 
acontece de acordo com a seguinte reação: 
Оз(в) + Ole) —> 2 O(g) 


Diagrama de Energia para os Caminhos Reacionais 
Catalisado e Não Catalisado 


Estado de transição 
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FIGURA 13.17 Decomposição Catalisada e Não Catalisada do Ozônio Na 
destruição catalítica do ozônio (vermelho), a barreira de ativação para a 
etapa limitante da velocidade é muito menor que no processo não catalisado 
(azul). 
Fotodissociação significa dissociação induzida pela luz. A energia de um 
fóton de luz pode romper ligações químicas e, dessa maneira, dissociar, 


ou quebrar, uma molécula. 


Nesta reação uma molécula de ozônio colide com um átomo de 
oxigênio formando duas moléculas de oxigênio em uma única 
etapa elementar. A razão pela qual a Terra tem uma camada 
protetora de ozônio na atmosfera superior é que a energia de 
ativação para esta reação é bastante elevada e, 
consequentemente, a reação avança com uma velocidade 
bastante lenta; a camada de ozônio não se decompõe 
rapidamente em О». No entanto, a adição de átomos de СІ (que 
vêm da fotodissociação de clorofluorocarbonos feitos pelo 


homem) à atmosfera superior disponibiliza outro caminho, pelo 
qual o O, pode ser destruído. A primeira etapa deste caminho 
— chamada de destruição catalítica do ozônio — é a reação do 
СІ com o O; formando CIO e O: 

Cl + О; —> CIO + 0, 


Isto é acompanhado de uma segunda etapa, na qual o CIO reage 
com o O, regenerando o Cl: 
CIO +0 —> CI + 0, 


Se somarmos as duas reações, a reação global é idéntica а 
reação não catalítica: 

A +0, —>CIO + 0, 

CIO + 0—> CI +0, 


O +0 —s 20, 


No entanto, a energia de ativação para a etapa limitante da 
velocidade neste caminho reacional é muito menor que para o 
primeiro caminho reacional não catalisado (conforme mostra a 
Figura 13.17), e, dessa forma, a reação ocorre com uma 
velocidade muito maior. Observe que o Cl não é consumido na 
reação global — trata-se de uma característica de um 
catalisador. 


No caso da destruição catalítica do ozônio, o catalisador 
acelera uma reação que nós não queremos que aconteça. No 
entanto, na maior parte do tempo os catalisadores são utilizados 
para acelerar reações que realmente queremos que aconteçam. 
Por exemplo, o seu carro muito provavelmente tem um 
conversor catalítico no sistema de descarga dele. O conversor 
catalítico contém catalisadores sólidos, como platina, ródio ou 
paládio, dispersos em uma estrutura de cerâmica subjacente, 
com uma grande área de superfície. Esses catalisadores 
convertem os poluentes da descarga do automóvel, como o 
monóxido de nitrogênio e o monóxido de carbono, em 
substâncias menos nocivas: 


2 NO(g) + 2СО(#) —— Ng) + 2C0Og) 


catalisador 


O conversor catalítico também promove a combustão completa 
de quaisquer fragmentos de combustível presentes na descarga 
do automóvel: 

“Hs CH,C 50, 3 CO 4 H,O 

CH; р" + 5000) > 3 CO8) + 4H,0(g) 


Fragmento de combustível 


Substrato de cerâmica 
para metal catalítico 


| 


O conversor catalítico no sistema de descarga de um carro ajuda a eliminar poluentes 
contidos na descarga. 

Fragmentos de combustível na descarga são nocivos porque 
levam à formação de ozônio. Lembre-se da Seção 6.10 de que, 
embora o ozônio seja uma parte natural da nossa atmosfera 
superior que nos protege contra a exposição excessiva à luz 
ultravioleta, ele é um poluente na atmosfera inferior, 
interferindo na função cardiovascular e agindo como irritante 
dos olhos e pulmões. O uso de conversores catalíticos em 
veículos a motor resultou em níveis menores desses poluentes 
na maioria das cidades dos EUA, nos últimos 30 anos, ainda 
que o número de carros nas rodovias tenha aumentado 
dramaticamente (veja a Tabela 13.4). 


TABELA 13.4 Mudança dos Níveis de Poluentes 


Poluente Mudança 1980-2010 


NO, -52 % 
0; -28% 


CO —82 % 


Fonte: U.S. Environmental Protection Agency, Our Nation's Air: Status and 
Trends through 2010. 


Catalisadores Homogéneos e Heterogéneos 


Os catalisadores podem ser classificados em dois tipos: 
homogéneos e heterogéneos (Figura 13.18). Na catálise 
homogénea o catalisador existe na mesma fase (ou estado) dos 
reagentes. A destruigáo catalítica do ozónio pelo Cl ё um 
exemplo de catálise homogénea — os átomos de cloro existem 
em fase gasosa juntamente com os reagentes em fase gasosa. 
Na catálise heterogénea o catalisador existe em uma fase 
diferente dos reagentes. Os catalisadores sólidos utilizados em 
conversores catalíticos são exemplos de catalisadores 
heterogêneos — eles são sólidos, enquanto os reagentes são 
gases. O uso de catalisadores sólidos com reagentes em fase 
gasosa ou em solução aquosa (fase líquida) é o tipo mais 
comum de catálise heterogênea. 


A pesquisa vem mostrando que a catálise heterogênea é 
muito provavelmente responsável pela formação anual de um 
buraco na camada de ozônio sobre a Antártica. Após a 
descoberta do buraco na camada de ozônio da Antártica, em 
1985, os cientistas se perguntam por que houve uma queda tão 
dramática do ozônio sobre a Antártica, mas nunca sobre o resto 
do planeta. Afinal, o cloro proveniente dos clorofluorocarbonos 
que catalisa a destruição do ozônio está distribuído 
uniformemente em toda a atmosfera. 


No entanto, a maior parte do cloro que entra na atmosfera 
vindo dos clorofluorocarbonos fica ligada a reservatórios de 
cloro, substâncias como o CIONO,, que retêm o cloro e evitam 
que ele catalise a destruição do ozônio. As condições singulares 
da Antártica — especialmente a massa de ar frio isolada que 
existe durante o longo inverno escuro — resultam em nuvens 
que contêm partículas de gelo sólido. Estas nuvens singulares 
são chamadas de nuvens estratosféricas polares (sigla, em 
inglês, PSC), e a superfície das partículas de gelo nessas 
nuvens parece catalisar a liberação de cloro dos seus 
reservatórios: 


As nuvens estratosféricas polares contêm partículas de gelo que catalisam reações 
pelas quais o cloro é liberado dos seus reservatórios químicos atmosféricos. 


` 


Catálise homogênea Catálise heterogênea 
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Catalisador na mesma Catalisador em uma 
fase dos reagentes fase diferente dos reagentes 


FIGURA 13.18 Catálises Homogênea e Heterogênea Um catalisador 
homogêneo existe na mesma fase dos reagentes. Um catalisador 
heterogêneo existe em uma fase diferente dos reagentes. Frequentemente 
um catalisador heterogêneo fornece uma superfície sólida na qual a reação 
pode ocorrer. 


Maio Setembro 


FIGURA 13.19 Diminuição da Camada de Ozônio na Primavera da 
Antártica A concentração de ozônio sobre a Antártica diminui bruscamente 
durante os meses de setembro e outubro devido à destruição do ozônio 
catalisada pelo cloro. A imagem à esquerda mostra os níveis médios de 
ozônio em maio de 2011, enquanto a imagem à direita mostra os níveis 
médios a partir de setembro de 2011. (Os mais baixos níveis de ozônio são 
representados em roxo.) Fonte: NASA Ozone Watch, instrumento de 
monitoramento do ozônio (KNMI/NASA) a bordo do satélite Aura. 


CIONO, + НСІ > Cl, + HNO; 


Quando o sol nasce na primavera da Antártica, a luz solar 
dissocia as moléculas de cloro em átomos de cloro: 


Ch — 2CI 
< luz 


Os átomos de cloro, então, catalisam a destruição do ozônio 
pelo mecanismo discutido anteriormente. Este processo 
continua até o sol derreter as nuvens estratosféricas, permitindo 
aos átomos de cloro serem reincorporados aos seus 
reservatórios. O resultado é um buraco na camada de ozônio 
que se forma todas as primaveras e dura cerca de 6-8 semanas 
(Figura 13.19). 


Um segundo exemplo de catálise heterogênea envolve a 
hidrogenação de ligações duplas presentes em alquenos. 
Considere a reação entre o eteno e o hidrogênio, que é 
relativamente lenta a temperaturas normais: 

Н›С==СН»(#) + Hx(g) э H¿¡C—CHx(g) Lenta à temperatura ambiente 


No entanto, na presença de platina, paládio ou níquel finamente 
dividido, a reação ocorre rapidamente. A catálise ocorre pelo 
processo de quatro etapas ilustrado na Figura 13.20. 


1. Adsorção: os reagentes são adsorvidos na superfície do 
metal. 


2. Difusão: os reagentes se difundem na superfície até se 
aproximarem um do outro. 


Catálise > CatáliseHeterogénea 


Hidrogênio Eteno 


Шиш Шр 


кай 


FIGURA 13.20 Hidrogenação Catalítica do Eteno 


3. Reação: os reagentes reagem formando os produtos. 


4. Dessorção: os produtos dessorvem da superfície para a 
fase gasosa. 


A alta energia de ativação da reação heterogênea — devido 
principalmente à força da ligação hidrogénio—hidrogénio no Н, 


— sofre grande queda quando os reagentes adsorvem па 
superficie. 


As estratégias utilizadas para acelerar as reações químicas no 
laboratório — altas temperaturas, altas pressões, condições 
fortemente ácidas ou alcalinas — não estão disponíveis aos organismos 
vivos, pois elas seriam fatais para as células. 


Enzimas: Catalisadores Biológicos 


Talvez encontremos o melhor exemplo de catálise química nos 
organismos vivos. A maior parte dos milhares de reações que 
têm que ocorrer para um organismo sobreviver é lenta demais 
em temperaturas normais. Assim, os organismos vivos 
dependem de enzimas, catalisadores biológicos que aumentam 
as velocidades das reações bioquímicas. Geralmente as enzimas 
são moléculas grandes de proteína com complexas estruturas 
tridimensionais. Dentro da estrutura de cada enzima existe uma 
área específica chamada de sítio ativo. As propriedades e a 
forma do sítio ativo são exatamente as corretas para ligar a 
molécula do reagente, geralmente chamada de substrato. O 
substrato se ajusta ao sítio ativo de uma maneira análoga a uma 
chave encaixando-se em uma fechadura (Figura 13.21). 
Quando o substrato se liga ao sítio ativo de uma enzima — 
através de forças intermoleculares como a ligação hidrogênio e 
forças de dispersão, ou mesmo ligações covalentes — a energia 
de ativação da reação diminui muitíssimo, deixando a reação 
ocorrer com uma velocidade muito maior. O mecanismo geral, 
pelo qual uma enzima (E) liga um substrato (S) e, então, reage 
formando os produtos (P), é: 
E + S == ES Rápida 
ES —> E +P Lenta, limitante da velocidade 

A sacarase é uma enzima que catalisa a quebra da sacarose 

(açúcar de mesa) em glicose e frutose no interior do corpo. Na 


temperatura normal do corpo, a sacarose é quebrada em glicose 
e frutose, pois a energia de ativação é alta, resultando em uma 
baixa velocidade de reação. No entanto, quando uma molécula 
de sacarose se liga ao sítio ativo no interior da sacarase, a 
ligação entre as unidades de glicose e de frutose se enfraquece, 
porque a glicose é forçada a uma geometria que tensiona a 
ligação (Figura 13.22). O enfraquecimento dessa ligação 
diminui a energia de ativação da reação, aumentando a 
velocidade de reação. Assim, a reação pode prosseguir rumo ao 
equilíbrio — o que favorece os produtos — em uma 
temperatura muito mais baixa. 


Porção glicose Porção frutose 
da molécula da molécula 


ч ә 
P 9 а ў q ә 
Y 
Ligação a ser quebrada 
Ci2H2011 + H20 — CóHi206 + СНО 
Ѕасагоѕе Glicose Frutose 


A sacarose quebra em glicose e frutose durante a digestão. 


Ligação Enzima-Substrato 


Substrato 
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Enzima Complexo 
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FIGURA 13.21 Ligação Enzima-Substrato Um substrato (ou reagente) se 
ajusta ao sítio ativo de uma enzima como uma chave se encaixando em 
uma fechadura. Ele fica retido no local por forças intermoleculares e forma 
um complexo enzima-subtrato. (Às vezes, pode também estar envolvida 
uma ligação covalente temporária.) Depois que a reação ocorre, os produtos 
são liberados do sítio ativo. 


Sacarose no sítio ativo 


А ligação é tensionada 
e enfraquecida. 


Enzima sacarase 


FIGURA 13.22 Uma Reação Catalisada por Enzima A sacarase catalisa a 
conversão da sacarose a glicose e frutose pelo enfraquecimento da ligação 
que une os dois anéis. 

Ao permitir que reações lentas ocorram com velocidades 
razoáveis, as enzimas fornecem aos organismos vivos um 
tremendo controle de quais reações ocorrem e quando ocorrem. 
As enzimas são extremamente específicas (cada enzima catalisa 
apenas uma única reação) e eficientes, acelerando as 
velocidades de reação por fatores tão grandes quanto um 
bilhão. Para acionar uma reação particular, um organismo vivo 
produz ou ativa a enzima correta para catalisar aquela reação. 
Como os organismos são tão dependentes das reações que as 
enzimas catalisam, muitas substâncias que inibem a ação das 
enzimas são altamente tóxicas. Bloquear uma única molécula 
de enzima pode parar a reação de bilhões de substratos, assim 
como uma cabine de pedágio pode paralisar uma rodovia 
inteira cheia de carros. (Para outro exemplo de ação enzimática, 


veja o boxe Química e Medicina a respeito do papel da 
quimotripsina na digestão.) 


Química e Medicina 


álise Enzimática e o Papel da Quimotripsina na Digestão 


Que ingerimos alimentos contendo proteínas, como as 
carnes, ovos, feijóes e nozes, as proteínas tém que ser 
digeridas. As proteínas sáo moléculas biológicas grandes 
constituídas de unidades individuais chamadas de aminoácidos. 
(Vamos discutir a estrutura das proteínas e outras moléculas 
biologicamente importantes com mais detalhes no Capítulo 21.) 
Os aminoácidos das proteínas são ligados através de ligações 
peptídicas, conforme mostra a Figura 13.23. Durante a 
digestáo, a proteína tem que ser quebrada em aminoácidos 
individuais (Figura 13.24), que podem atravessar as paredes do 
intestino delgado e entrar na corrente sanguínea. No entanto, as 
ligações peptídicas que unem os aminoácidos são relativamente 
estáveis e, em condições ordinárias, a reação é lenta. 


O pâncreas secreta uma enzima chamada quimotripsina 
(Figura 13.25) dentro do intestino delgado. Como muitas 
enzimas, a quimotripsina é altamente seletiva em sua ação — 
ela opera apenas nas ligações peptídicas entre certos tipos de 
aminoácidos. Quando uma molécula de proteina que contém tal 
par de aminoácidos se liga ao sítio ativo da quimotripsina, a 
ligação peptídica entre eles é enfraquecida à medida que a 
quimotripsina forma uma ligação covalente com o carbono da 
ligação peptídica. A seguir, uma molécula de água pode se 
aproximar e clivar a ligação, com um -ОН vindo da água, 
ligando-se ao átomo de carbono e o —H restante ligando-se ao 
nitrogênio (Figura 13.26). 


Aminoácidos 


Ligação peptídica 
FIGURA 13.23 A Estrutura de uma Proteína As proteínas são cadeias de 
aminoácidos unidas por ligações peptídicas. 


Aminoácidos 
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q00000000000 


FIGURA 13.24 Digestão de Proteínas Durante a digestão, uma proteína é 
quebrada em seus aminoácidos constituintes. 


| ШИ 
E: C—C— + НОН —> 
H H CH, 


FIGURA 13.25 Quimotripsina, uma Enzima Digestiva Este modelo de 
quimotripsina mostra uma seção de um substrato proteico no sítio ativo. 
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A cadeia de aminoácidos é assim quebrada na ligação 
peptídica. Os produtos da reação deixam o sítio ativo, outra 
proteína se liga à quimotripsina e o processo é repetido. Outras 
enzimas digestivas partem cadeias proteicas entre outros pares 
de aminoácidos. Juntas, estas enzimas por fim reduzem a 
proteina inteira aos seus aminoácidos constituintes. 


Cadeia proteica 


Quimotripsina 


A proteína se 
encaixa no sítio ativo. 


A enzima muda de 
forma, tensionando e 
enfraquecendo a 
ligação peptídica 
entre os aminoácidos 
adjacentes e 
expondo-os à água. 


A ligação peptídica 
se quebra. 

A enzima libera duas 
metades da cadeia 
proteica e volta à 
forma original. 


FIGURA 13.26 A Ação da Quimotripsina 


REVISÃO DO CAPÍTULO 


Teste de Autoavaliação 


01. O gráfico a seguir mostra a concentração do reagente А na reação А > 
В. Determine a velocidade média da reação entre 0 e 10 segundos. 


02. 


03. 


Concentração (М) 
© 
[en 


0,4 
0,2 
0 
O 10 20 30 40 50 60 70 80 
Tempo (s) 
а) 0,07 M/s 


р) 0,007 M/s 
c) 0,86 M/s 
d) 0,014M/s 


0 monóxido de dinitrogênio se decompõe em nitrogênio e oxigênio, 
quando aquecido. A velocidade inicial da reação é 0,22 M/s. Qual é a 
velocidade inicial de variação da concentração do N,O (isto é, A[N,0]/ 
At)? 


2 №0(9) > 2 №9) + 0,(9) 
a) —0,022M/s 
b) —0,011 M/s 
c) —0,044 M/s 
d) +0,022 M/s 


A representação gráfica a seguir mostra a velocidade da decomposição 
do S0,Cl, em SO, e Cl, em função da concentração do SO,Cl,. Qual é a 
ordem da reação? 


04. 


0,035 


0 0,2 04 06 0,8 1 
[SO,Ch] 


a) primeira ordem 

b) segunda ordem 

c) ordem zero 

d) A ordem não pode ser determinada sem outras informações. 


Para a reação 2А + В — С, a velocidade inicial foi medida em diferentes 
concentrações de reagentes. À partir dos dados tabulados, determine a 
lei de velocidade para a reação. 


[А] (М) [В] (М) Velocidade 
Inicial (M/s) 
0,05 0,05 0,035 
0,10 0,05 0,070 
0,20 0,10 0,56 


a) Velocidade = k[AJ[B] 
b) Velocidade = КТА][В] 


05. 


06. 


c) Velocidade = k[AJ[B]? 

d) Velocidade = ТА] [В]? 
Qual é a constante de velocidade para a reação da Questão 4? 
a) 28x 10M2.s! 

р) 14М?.$< 

O 14х10 М2 +57 

d) 14x 10 М5 


A decomposição do Br, foi acompanhada como uma função do tempo; 
são apresentadas a seguir duas representações gráficas diferentes. 
Determine a ordem e a constante de velocidade para a reação. 


0 


0 20 40 60 80 
Tempo (s) 


07. 


08. 


1/[Br,] 


— N ә Ф л or 


0 20 40 60 80 
Tempo (s) 


a) primeira ordem; 0,030 s” 

b) primeira ordem; 33,3 s” 

c) segunda ordem; 0,045 M”! + s” 
d) segunda ordem; 22,2 M! +5” 


A reacáo X > produtos é de segunda ordem em X e tem uma constante 
de velocidade de 0,035 М! s!. Se uma mistura de reação é 
inicialmente 0,45 M em X, qual é a concentracáo de X após 155 
segundos? 


a) 76M 

b) 20х10°М 
<) 0,13М 

d) 0,00M 


Uma reacáo de decomposicáo tem uma meia-vida que náo depende da 
concentracáo inicial do reagente. Qual é a ordem da reacáo? 


a) zero ordem 
b) primeira ordem 
c) segunda ordem 


d) А ordem não pode ser determinada sem outras informações. 


09. 


010. 


011. 


012. 


А constante de velocidade de uma reação é medida em diferentes 
temperaturas. Uma representação gráfica do log natural da constante 
de velocidade em função do inverso da temperatura (em kelvins) 
produz uma reta com uma inclinação de -8,55 x 10° К^, Qual é a 
energia de ativação (£,) para a reação? 


a) —71k) 
b) 71k 
o) 10k 
d) —1,0kJ 


A constante de velocidade para uma reação, а 25,0 °С, é 0,010 s”, e sua 
energia de ativação é 35,8 kJ. Determine a constante de velocidade a 
50,0 °С. 


а) 0,0215” 
b) 0,0105” 
c) 0,0033 5” 
d) 0,0315” 


0 mecanismo apresentado nesta questão é proposto para a reação em 
fase gasosa, 2 №0; > 2 NO, + 0,. Que lei de velocidade o mecanismo 
prevê? 
kı 
№0; гури NO, T NO; Rápida 


NO; + NO; > NO, +0;+NO Lenta 
NO + N205 — 3 NO; Rápida 


a) Velocidade = k[N,0;] 

b) Velocidade = k[N,0;]? 

c) Velocidade = k[N,05]º 

d) Velocidade = k[NO,][NO;] 


Que enunciado é verdadeiro no tocante à função de um catalisador em 
uma reação química? 


013. 


014. 


015. 


a) Um catalisador aumenta a velocidade de uma reação. 

b) Um catalisador oferece um mecanismo alternativo para a reação. 
c) Um catalisador não é consumido pela reação. 

d) Todos os enunciados anteriores são verdadeiros. 


As imagens a seguir representam a reação de primeira ordem A > В 
inicialmente e em algum instante posterior. А lei de velocidade para а 
reação é Velocidade = 0,010 s” [A]. Quanto tempo transcorreu entre as 


duas imagens? 


$ ө в | ө a a [57 | 
à с 0 ө ÃO 
a = А Be 
о ө А e 
Ф é ә o 
© e e 
ы e o а > 
A Р. A 
Inicial t=? 
a) 695 
b) 139s 
c) 605 
d) 12,55 


Escolha a reação de etapa única que, seguindo a teoria da colisão, tem o 
menor fator de orientação. 


а) H+H>H, 

d) I+Hl>L+H 

d) H+HC=CH> H;C — CH; 

d) Todas essas reações têm o mesmo fator de orientação. 


O monóxido de carbono e o cloro gasoso reagem formando fosgênio 
(COCI,) segundo a equação: 


CO(g) + Cl,(g) > COCI(9) 


A lei de velocidade para a reação é Velocidade = КС]? [СО]. Que mistura de 
cloro gasoso e monóxido de carbono gasoso tem a maior velocidade inicial? 


(a) (b) 
оу JN 
K e Мм o 

o ГТ 


Respostas: 1.(d) 2.(с) 3.(a) 4.(c) 5.(a) 6.(а) 7.(c) 8.(b) 9.(b) 10. 
(d) 11.(a) 12.(d) 13.(b) 14.(c) 15.(b) 


Termos Importantes 
Seção 13.3 


lei de velocidade 
constante de velocidade 
ordem de reação 

ordem global 

Seção 13.4 

lei de velocidade integrada 
meia-vida 


Seção 13.5 


equação de Arrhenius 

energia de ativação (Е,) 

fator de frequência 

complexo ativado (estado de transição) 
fator exponencial 

representação gráfica de Arrhenius 
modelo de colisão 

fator de orientação 

frequência de colisão 

Seção 13.6 

mecanismo de reação 

etapa elementar 

intermediários de reação 
molecularidade 

unimolecular 

bimolecular 

termolecular 

etapa determinante da velocidade 
Seção 13.7 

catalisador 

catálise homogênea 

catálise heterogênea 
hidrogenação 

enzima 


sítio ativo 


substrato 


Conceitos Fundamentais 


Velocidades de Reação, Ordens e Leis da Velocidade 
(13.1-13.3) 


> A velocidade de uma reação química é uma medida de quão 
rápido uma reação ocorre. A velocidade reflete a variação da 
concentração de um reagente ou produto por unidade de 
tempo e geralmente é expressa em unidades de M/s. 


> As velocidades de reação dependem da concentração dos 
reagentes. A velocidade de uma reação de primeira ordem é 
diretamente proporcional à concentração do reagente, a 
velocidade de uma reação de segunda ordem é proporcional 
ao quadrado da concentração do reagente e a velocidade de 
uma reação de ordem zero é independente da concentração 
do reagente. 


> Para uma reação com mais de um reagente, a ordem em 
relação a cada reagente em geral é independente da ordem 
em relação a outros reagentes. A lei de velocidade mostra a 
relação entre a velocidade e a concentração de cada reagente 
e tem que ser determinada experimentalmente. 


Leis da Velocidade Integradas e Meia-Vida (13.4) 


> A lei de velocidade de uma reação descreve a relação entre а 
velocidade da reação e as concentrações dos reagentes. 


> A lei de velocidade integrada de uma reação descreve а 
relação entre a concentração de um reagente e o tempo. 


> A lei de velocidade integrada de uma reação de ordem zero 
mostra que a concentração do reagente varia linearmente 
com o tempo. Para uma reação de primeira ordem, o log 
natural da concentração do reagente varia linearmente com 


o tempo e, рага uma reação de segunda ordem, o inverso da 
concentração do reagente varia linearmente com o tempo. 


> A meia-vida de uma reação pode ser deduzida a partir da lei 
de velocidade integrada e representa o tempo exigido para a 
concentração de um reagente cair à metade do seu valor 
inicial. A meia-vida de uma reação de primeira ordem é 
independente da concentração inicial do reagente. A meia- 
vida de uma reação de ordem zero ou de segunda ordem 
depende da concentração inicial do reagente. 


O Efeito da Temperatura na Velocidade de Reação (13.5) 


> A constante de velocidade de uma reação geralmente 
depende da temperatura e pode ser expressa pela equação de 
Arrhenius, que consiste em um fator de frequência e um 
fator exponencial. 


> O fator de frequência representa o número de vezes que os 
reagentes se aproximam da barreira de ativação por unidade 
de tempo. O fator exponencial é a fração de aproximações 
que são bem-sucedidas para vencer a barreira de ativação e 
formar produtos. 


> O fator exponencial depende tanto da temperatura quanto da 
energia de ativação, uma barreira que os reagentes têm que 
vencer para se tornar produtos. O fator exponencial aumenta 
com o aumento da temperatura, mas diminui com o aumento 
da energia de ativação. 


> Podemos determinar o fator de frequência e a energia de 
ativação de uma reação pela medida da constante de 
velocidade em diferentes temperaturas e a construção de 
uma representação gráfica de Arrhenius. 


> Para reações em fase gasosa o comportamento de Arrhenius 
pode ser descrito pelo modelo de colisão. Neste modelo as 
reações ocorrem como resultado de colisões suficientemente 


energéticas. As moléculas em colisão devem estar orientadas 
de tal maneira que a reação possa ocorrer. O fator de 
frequência contém dois termos: p, que representa a fração de 
colisões que têm a orientação apropriada, e z, que representa 
o número de colisões por unidade de tempo. 


Mecanismos de Reação (13.6) 


> A maior parte das reações químicas ocorre não em uma 
única etapa, mas em diversas etapas. A série de etapas 
individuais pelas quais uma reação ocorre é o mecanismo de 
reação. 


> Para um mecanismo de reação proposto ser válido, ele deve 
satisfazer a duas condições: (a) as etapas têm que se somar 
dando a reação global e (b) o mecanismo tem que prever a 
lei de velocidade observada experimentalmente. 


> Para mecanismos com uma etapa inicial rápida, 
primeiramente escrevemos a lei de velocidade baseada na 
etapa lenta, e, então, supomos que as etapas rápidas atinjam 
o equilíbrio; assim, podemos escrever as concentrações dos 
intermediários em termos dos reagentes. 


Catálise (13.7) 


> Um catalisador é uma substância que aumenta a velocidade 
de uma reação química fornecendo um mecanismo 
alternativo que tem uma energia de ativação mais baixa para 
a etapa determinante da velocidade. 


Db A catálise pode ser homogênea ou heterogénea. Um 
catalisador homogêneo existe na mesma fase dos reagentes e 
forma uma mistura homogênea com eles. Um catalisador 
heterogêneo geralmente existe em uma fase diferente dos 
reagentes. 


> Enzimas são catalisadores biológicos capazes de aumentar а 
velocidade de reações bioquímicas específicas em muitas 
ordens de magnitude. 

Principais Equações e Relações 

A Velocidade de Reação (13.2) 


Para uma reação, аА + РВ ——› cC + dD, a velocidade é 
definida como 


Velocidad 1 A[A] 1 A[B] JJ ATC] | A[D] 
/elocidade = — = — = = + 
е а Àt b At с At d At 
A Lei de velocidade (13.3) 

Velocidade = ДА |" (reagente único) 

Velocidade = k[AJ”"[B]” (reagentes múltiplos) 


Leis de Velocidade Integradas e Meia-Vida (13.4) 


Ordem de Lei de velocidade Unidades Expressão da Meia- 
Reação Integrada de k Vida 
0 [A];= -kt +[A]. Mes t, = Ao 
12 2k 
1 InfA),==kt+In[AJ, 5” „= 
К 
2 1 1 M“. s- 1 
— = К +— hp === 
ГАЈ, [Alo “2 KAlo 


Equação de Arrhenius (13.5) 
к = Ae Ек! 


En (1 , . 
Ink = (7) + InA (forma linearizada) 


52 6 -) (forma de dois pontos) 
n = ж orma de dois pontos 
k RAT D р 

k = рге ®#Т (teoria da colisão) 


Leis de Velocidade para Etapas Elementares (13.6) 


Etapa Elementar Molecularidade Lei de Velocidade 


А —э produtos 1 Velocidade = КА] 

A + А —> produtos 2 Velocidade = k[A]? 
A+B——> produtos 2 Velocidade = КТА][В] 

A + A + A —> produtos 3 (rara) Velocidade = k[A]* 

A + A + B—> produtos 3 (rara) Velocidade = k[A] [B] 
A + B + C— produtos 3 (rara) Velocidade = КТА][В][С] 


Principais Resultados do Aprendizado 


Objetivos do Capítulo Avaliação 

Expressão da Velocidade de Reação Exemplo 13.1 Exercício de Revisão 
(13.2) 13.1 Exercícios 25—34 
Determinação da Ordem, Lei de Exemplo 13.2 Exercício de Revisão 
velocidade e Constante de Velocidade de 13.2 Exercícios 41-44 


uma Reação (13.3) 


Utilização da Análise Gráfica de Dados de Exemplos 13.3, 13.5 Exercícios de 


Reação para Determinação da Ordem de Revisão 13.3, 13.5 Exercícios 47—52 
Reação e Constantes de Velocidade 

(13.4) 

Determinação da Concentração de um Exemplo 13.4 Exercício de Revisão 
Reagente em um Determinado Tempo 13.4 Exercícios 51-54 


(13.4) 


a в в 
| Primeira 
ordem 


Inclinação = —k 


In[AJo 


[А], 


Тетро 


Cálculos com a Meia-Vida de uma Reação 
(13.4) 


Utilização da Equação de Arrhenius para 
Determinação de Parâmetros Cinéticos 


(13.5) 


Determinação da Validade de um 
Mecanismo de Reação (13.6) 


Exemplo 13.6 Exercício de Revisão 
13.6 Exercícios 53—56 


Exemplos 13.7, 13.8 Exercícios de 


Revisão 13.7, 13.8 Exercícios 59-70 


Exemplo 13.9 Exercício de Revisão 13.9 
Exercícios 73—76 


EXERCÍCIOS 


Questões de Revisão 


1. 


Explique por que os lagartos ficam vagarosos em tempo 
frio. Como este fenômeno está relacionado à quimica? 


Por que as velocidades de reação são importantes (tanto 


são normalmente empregadas para 


Por que a velocidade de reação para reagentes é definida 
como o negativo da variação da concentração do reagente 
em relação ao tempo, enquanto, para produtos, ela é 
definida como a variação da concentração do produto em 


2. 

prática quanto teoricamente)? 
3. Que unidades 

expressar a velocidade de uma reação? 
4. 

relação ao tempo (com sinal positivo)? 
5, 


Explique a diferença entre a velocidade média de reação 
e a velocidade instantânea de reação. 


10. 


11. 


12. 


13. 


14. 


Considere uma reação simples, na qual um reagente A 
forma produtos. 


А —> produtos 


Qual é a lei de velocidade se a reação é de ordem zero 
em relação a A? E de primeira ordem? Para cada caso 
explique como a duplicação da concentração de A 
afetaria a velocidade de reação. 


Como a ordem de uma reação é geralmente determinada? 


Para uma reação com reagentes múltiplos como a ordem 
global da reação é definida? 


Explique a diferença entre a lei de velocidade para uma 
reação e a lei de velocidade integrada para uma reação. 
Que relação cada tipo de lei de velocidade expressa? 


Escreva leis da velocidade integradas para reações de 
ordem zero, de primeira ordem e de segunda ordem da 
forma A — produtos. 


O que significa o termo meia-vida? Escreva as 
expressões para as meias-vidas de reações de ordem zero, 
de primeira ordem e de segunda ordem. 


Como as velocidades de reação dependem normalmente 
da temperatura? Que parte da lei de velocidade é 
dependente da temperatura? 


Explique o significado de cada termo na equação de 
Arrhenius: energia de ativação, fator de frequência e 
fator exponencial. Utilize estes termos e a equação de 
Arrhenius para explicar por que pequenas variações de 
temperatura podem resultar em grandes variações das 
velocidades de reação. 


O que é uma representação gráfica de Arrhenius? 
Explique o significado da inclinação e da interseção de 


uma representação gráfica de Arrhenius. 


15. Explique como uma reação química ocorre de acordo 
com o modelo de colisão. Explique o significado do fator 
de orientação neste modelo. 

16. Explique a diferença entre uma equação química normal 
para uma reação química е o mecanismo desta reação. 

17. Em um mecanismo de reação o que é uma etapa 
elementar? Escreva as três etapas elementares mais 
comuns е a correspondente lei de velocidade para cada 
uma delas. 

18. Quais são as duas exigências para um mecanismo 
proposto ser válido para uma dada reação? 

19. O que é um intermediário em um mecanismo de reação? 

20. O que é um catalisador? Como um catalisador aumenta a 
velocidade de uma reação química? 

21. Explique a diferença entre catálise homogénea e catálise 
heterogênea. 

22. Quais são as quatro etapas básicas envolvidas na catálise 
heterogênea? 

23. O que são enzimas? O que é sítio ativo de uma enzima? 
O que é substrato? 

24. Qual é o mecanismo geral de duas etapas segundo o qual 
a maioria das enzimas funciona? 

Problemas por Tópico 


Nota: As respostas para todos os Problemas de numeração 


impar, numerados em azul, podem ser encontradas no 


Apêndice III. Os exercícios na seção de Problemas por Tópico 


estão emparelhados, sendo que cada problema de número 


impar é seguido de um problema de número par envolvendo o 
mesmo assunto. Os exercícios na seção de Problemas 
Cumulativos também estão emparelhados, mas de forma menos 
rigorosa. (Os Problemas de Desafio e os Problemas 


Conceituais, devido à sua natureza, não estão emparelhados.) 
Velocidades de Reação 


25. Considere a reação: 
2 HBr(g) —— H(g) + Br(g) 


a. Expresse a velocidade da reação em termos da 
variação de concentração de cada um dos reagentes e 
produtos. 


b. Nos primeiros 25,0 s desta reação a concentração de 
HBr caiu de 0,600 M para 0,512 M. Calcule a 
velocidade média da reação durante esse intervalo de 
tempo. 


c. Se o volume do recipiente de reação na parte b era de 
1,50 L, que quantidade de Br, foi formada durante os 
primeiros 15,0 5 da reação? 


26. Considere a reação: 


2№0(0) — 2 №0) + Olg) 


a. Expresse a velocidade da reação em termos da 
variação de concentração de cada um dos reagentes e 
produtos. 


b. Nos primeiros 15,0 s de reação é produzido 0,015 
mol de O, em um recipiente de reação com um 
volume de 0,500 L. Qual é a velocidade média da 
reação durante esse intervalo de tempo? 


c. Preveja a velocidade de variação da concentração de 
NO durante esse intervalo de tempo. Em outras 
palavras, qual é A[N20]/At? 


27. 


28. 


29. 


30. 


31. 


Рага a reação 2 A(g) + B(g) — 3 С(е), 


a. determine a expressão para a velocidade da reação 
em termos da variação da concentração de cada um 
dos reagentes e produtos. 


b. quando A está diminuindo a uma velocidade de 0,100 
M/s, quão rápido В está diminuindo? Quão rápido С 
está aumentando? 


Para a reação A(g) + > B(g) — 2 C(g), 


a. determine a expressão para a velocidade da reação 
em termos da variação da concentração de cada um 
dos reagentes e produtos. 


b. quando С está aumentando a uma velocidade 0,025 
M/s, quão rápido В está diminuindo? Quão rápido A 
está diminuindo? 


Considere a reação: 
Clh(g) + 3 Fx(g) — 2 CIFx(g) 

Complete a tabela. 

A[CIpJ/At  A[F,]/At  A[CIF,]/At Velocidade 

—0,012 M/s 
Considere a reacáo: 

8 Н,5(2) + 4 O(g) —> 8 Н,О(2) T Sg(g) 
Complete a tabela. 
A[H;S]/At A[0;]/At  A[H20]/At A[Sş]/At Velocidade 
—0,080 М 
Considere a reação: 
C4Hg(g) —— 2 C>Hy(2) 


Os dados tabulados foram coletados para a concentracáo 
de С.Н, em função do tempo. 


32. 


Tempo (s) ІСН] (M) 


0 1,000 
10 0,913 
20 0,835 
30 0,763 
40 0,697 
50 0,637 


a. Qual é a velocidade média da reação entre Ое 10 s? E 
entre 40 e 50 s? 


b. Qual é a velocidade de formação do C,H, entre 20 e 
30 s? 


Considere a reacáo: 
NO(g) — NO(g) + 3 O(g) 


Os dados tabulados foram coletados para a concentração 


de NO, em função do tempo. 
Tempo (s) [NO,] (M) 
0 1,000 
10 0,951 
20 0,904 
30 0,860 
40 0,818 


50 0,778 


60 0,740 


70 0,704 
80 0,670 
90 0,637 
100 0,606 


а. Qual é a velocidade média da reação entre 10 e 20 5? 
E entre 50 e 60 s? 


b. Qual é a velocidade de formação do О, entre 50 e 60 
s? 


Considere a reacáo: 
Hx(g) + Brx(g) —> 2 HBr(g) 


O gráfico mostra a concentração de Br, em função do 
tempo. 


Concentração (M) 


0 50 100 150 
Tempo (s) 
a. Utilize o gráfico para calcular cada grandeza: 
(1) a velocidade média da reação entre 0 е 25 s 
(11) a velocidade instantânea da reação aos 25 s. 
(111) a velocidade instantânea da formação do HBr aos 
50 s. 


b. Faça um esboço de uma curva representando а 
concentração de HBr em função do tempo. Suponha 


que a concentração inicial de HBr seja zero. 


34. Considere a reação: 
2 Н;О,(ад) ——> 2 H,0(!) + Og) 


O gráfico a seguir mostra a concentração de H,O, em 
função do tempo. 


Concentração (M) 


0 10 20 30 40 50 60 70 80 
Tempo (s) 


Utilize o gráfico para calcular cada grandeza: 

a. a velocidade média da reação entre 10 e 20 s 

b. a velocidade instantânea da reação aos 30 s. 

c. a velocidade instantánea da formação do O, aos 50 s. 


d. Se o volume inicial do HO, é 1,5 L, qual é a 
quantidade total de O, (em mols) formado nos 
primeiros 50 s de reação? 


A Lei de Velocidade e Ordens de Reação 
35. No gráfico a seguir é representada a velocidade de uma 


reação em função da concentração do reagente A para a 
reação А produtos. 


36. 


317. 


0,012 


0,010 


Velocidade (M/s) 
© 
© 
A 


O 02 04 06 08 1 
[AJ(M) 


a. Qual é a ordem da reação em relação a A? 


b. Faça um esboço de uma representação gráfica de [A] 
em função do tempo. 


c. Escreva a lei de velocidade da reação incluindo uma 
estimativa para o valor de ЖК. 


No gráfico a seguir é representada a velocidade de uma 
reação em função da concentração do reagente. 
0,012 


0,010 


0,008 


0,006 


0,004 


Velocidade (M/s) 


0,002 


0 02 04 06 08 1 
[АЈ(М) 


а. Qual é a ordem da reação em relação a А? 


b. Faça um esboço de uma representação gráfica de [A] 
em função do tempo. 


c. Escreva a lei de velocidade da reação incluindo uma 
estimativa para o valor de k. 


Quais são as unidades de k para cada tipo de reação? 


38. 


39. 


a. 
b. 


с. 


reação de primeira ordem 
reação de segunda ordem 


reação de ordem zero 


А reação a seguir é de primeira ordem no N,Os: 


N,Os(g) —> NO(g) + NO(g) 


A constante de velocidade para a reação, a uma certa 


temperatura, é 0,053/s. 


a. 


Calcule a velocidade da reação quando [N,05] = 
0,055 M. 


Qual seria a velocidade da reação na concentração 
indicada na parte a se a reação fosse de segunda 
ordem? E de ordem zero? (Suponha o mesmo valor 
numérico para a constante de velocidade com as 
unidades apropriadas.) 


Uma reação na qual A, В e С reagem formando produtos 


é de primeira ordem em A, de segunda ordem em B e de 


ordem zero em С. 


a. 


b. 


Escreva a lei de velocidade da reação. 
Qual é a ordem global da reação? 


Por qual fator a velocidade da reação varia se [A] é 
duplicada (e as concentrações dos outros reagentes 
são mantidas constantes)? 


Por qual fator a velocidade da reação varia se [B] é 
duplicada (e as concentrações dos outros reagentes 
são mantidas constantes)? 


Por qual fator a velocidade da reação varia se [C] é 
duplicada (e as concentrações dos outros reagentes 
são mantidas constantes)? 


40. 


41. 


f. 


Por qual fator a velocidade da reação varia se as 
concentrações de todos os três reagentes são 
duplicadas? 


Uma reação na qual A, B e € reagem formando produtos 


é de ordem zero em A, de ordem um meio em B e de 


segunda ordem em С. 


a. 


b. 


Escreva a lei de velocidade da reação. 
Qual é a ordem global da reação? 


Por qual fator a velocidade da reação varia se [A] é 
dobrada (e as concentrações dos outros reagentes são 
mantidas constantes)? 


Por qual fator a velocidade da reação varia se [B] é 
dobrada (e as concentrações dos outros reagentes são 
mantidas constantes)? 


Por qual fator a velocidade da reação varia se [C] é 
dobrada (e as concentrações dos outros reagentes são 
mantidas constantes)? 


Por qual fator a velocidade da reação varia se as 
concentrações de todos os três reagentes são 
dobradas? 


Considere os dados a seguir, que mostram a velocidade 


inicial de uma reação (A — produtos) em diversas 


concentrações de A. Qual é a ordem da reação”? Escreva а 


lei de velocidade da reação incluindo o valor da 


constante de velocidade, k. 


Velocidade Inicial 
[А] (М) (M/s) 


0,100 0,053 


0,200 0,210 


0,300 0,473 


42. Considere os dados a seguir, que mostram a velocidade 
inicial de uma reação (A — produtos) em diversas 
concentrações de A. Qual é a ordem da reação”? Escreva a 
lei de velocidade da reação incluindo o valor da 
constante de velocidade, k. 


Velocidade Inicial 
[А] (М) (M/s) 
0,15 0,008 
0,30 0,016 
0,60 0,032 


43. Os dados tabulados foram coletados para a reação a 
seguir: 


2 NOx(g) + Flg) —> 2 NO,F(g) 


Velocidade 
Inicial 
[NO,] (М) [F,] (М) (M/s) 
0,100 0,100 0,026 
0,200 0,100 0,051 
0,200 0,200 0,103 
0,400 0,400 0,411 


Escreva a expressão da velocidade de reação e calcule o 
valor da constante de velocidade, k. Qual é a ordem 


global da reação? 
44. Os dados tabulados foram coletados para a reação a 
seguir: 
СНС) + 3Ch(g) —> CCL(g) + 3 HCI(g) 


Velocidade 
Inicial 
[CH; CI] (M) [CI] (М) (M/s) 
0,050 0,050 0,014 
0,100 0,050 0,029 
0,100 0,100 0,041 
0,200 0,200 0,115 


Escreva a expressão da velocidade de reação e calcule o 
valor da constante de velocidade, k. Qual é a ordem 
global da reação? 


A Lei de Velocidade Integrada e Meia-Vida 


45. Indique a ordem de reação consistente com cada 
observação. 


a. Uma representação gráfica da concentração do 
reagente em função do tempo produz uma reta. 


b. A reação tem uma meia-vida que é independente da 
concentração inicial. 


c. Uma representação gráfica da concentração em 
função do tempo produz uma reta. 


46. Indique a ordem de reação consistente com cada 
observação. 


a. A meia-vida da reação fica menor à medida que 
aumenta a concentração inicial. 


b. Uma representação gráfica do log natural da 
concentração do reagente em função do tempo 
produz uma reta. 


с. A meia-vida da reação fica maior à medida que 
aumenta a concentração inicial. 


47. Os dados tabulados mostram a concentração de AB em 
função do tempo para a reação a seguir: 
AB(g) —> A(g) + B(g) 


Tempo (s) [AB] (M) 
0 0,950 
50 0,459 
100 0,302 
150 0,225 
200 0,180 
250 0,149 
300 0,128 
350 0,112 
400 0,0994 
450 0,0894 


500 0,0812 


48. 


49. 


Determine a ordem da reação е o valor da constante de 
velocidade. Preveja a concentração de AB aos 25 s. 


Os dados tabulados mostram a concentração de NO; em 
função do tempo para a seguinte reação: 
N>053(g) — МО(г) + NOs(g) 


Tempo (s) [N,05] (М) 

0 1,000 
25 0,822 
50 0,677 
15 0,557 
100 0,458 
125 0,377 
150 0,310 
175 0,255 
200 0,210 


Determine a ordem da reação e o valor da constante de 
velocidade. Preveja a concentração de №0; aos 250 s. 


Os dados tabulados mostram a concentração de 
ciclobutano (C,Hs) em função do tempo рага a seguinte 
reação: 


CH, ——> 2C,H, 


Tempo (s) [C;H;] (М) 


0 1,000 


50. 


100 


Determine a ordem da reação е o valor da constante de 
velocidade. Qual é a velocidade de reação quando [C,H,] 


= 0,25 M? 


Uma reação na qual А — produtos foi monitorada em 
função do tempo. Os resultados são apresentados a 


seguir. 


Tempo (s) 


0 


25 


50 


15 


100 


0,894 


0,799 


0,714 


0,638 


0,571 


0,510 


0,456 


0,408 


0,364 


0,326 


[A] (M) 


1,000 


0,914 


0,829 


0,744 


0,659 


51, 


52. 


125 0,573 


150 0,488 
175 0,403 
200 0,318 


Determine a ordem da reação е о valor da constante de 
velocidade. Qual é a velocidade de reação quando [A] = 
0,10 М? 
A reação a seguir foi monitorada em função do tempo: 

A —> B+C 
Uma representação gráfica de In[A] em função do tempo 


produz uma reta com inclinação de —0,0045/s. 


a. Qual é o valor da constante de velocidade (k) para 
esta reação a esta temperatura? 


b. Escreva a lei de velocidade da reação. 
c. Qual é a meia-vida? 


d. Se a concentração inicial de A é 0,250 M, qual é a 
concentração depois de 225 s? 


A reação a seguir foi monitorada em função do tempo: 
АВ —> А + В 
Uma representação gráfica de 1//AB] em função do 


tempo produz uma reta com uma inclinação de +0,55/M · 
S. 


a. Qual é o valor da constante de velocidade (k) para 
esta reacáo a esta temperatura? 


b. Escreva a lei de velocidade da reacáo. 


с. Qual é a meia-vida quando a concentração inicial é 
de 0,55 М? 


53. 


54. 


d. Se a concentração inicial de AB é 0,250 M e a 
mistura de reação inicialmente não contém quaisquer 
produtos, quais são as concentrações de A e B após 
75 s? 


A decomposição do SO,Cl é de primeira ordem no 
SO,CL e tem uma constante de velocidade de 1,42 х 10* 
s! a uma certa temperatura. 


a. Qual é a meia-vida desta reação? 


b. Quanto tempo vai levar para a concentração de 
So,Cl, cair a 25 % da sua concentração inicial? 


с. Se a concentração inicial de SO,Ch é 1,00 М, quanto 
tempo vai levar para a concentração diminuir para 
0,78 М? 


а. Se a concentração inicial de SO,Cl, é 0,150 М, qual é 
a concentração de SO,Cl, após 2,00 x 10? s? E após 
5,00 x 102 s? 

A decomposição de XY é de segunda ordem em XY e 

tem uma constante de velocidade de 7,02 x 10° М! · $! 

a uma certa temperatura. 


a. Qual é a meia-vida desta reação a uma concentração 
inicial de 0,100 М? 


b. Quanto tempo vai levar para a concentração de XY 
cair a 12,5 %da sua concentração inicial quando a 
concentração inicial é 0,100 M? E quando a 
concentração inicial é 0,200 М? 


c. Se a concentração inicial de XY é 0,150 M, quanto 
tempo vai levar para a concentração cair para 
0,062M? 


d. Se a concentração inicial de XY é 0,050 M, qual é a 
concentração de XY após 5,0 x 10! s? E após 5,50 x 


эз. 


56. 


10? s? 


A meia-vida рага o decaimento radioativo do U-238 é 
4,5 bilhões de anos e é independente da concentração 
inicial. Quanto tempo vai levar para 10 % dos átomos de 
U-238 em uma amostra de U-238 decaírem? Se uma 
amostra de U-238 contivesse inicialmente 1,5 х 10 
átomos quando o universo foi formado, há 13,8 bilhões 
de anos, quantos átomos de U-238 ela ainda contém? 


A meia-vida para o decaimento radioativo do C-14 é 
5730 anos e é independente da concentração inicial. 
Quanto tempo vai levar para 25 % dos átomos de C-14 
em uma amostra de C-14 decaírem? Se uma amostra de 
C-14 contém inicialmente 1,5 mmol de C-14, quantos 
milimols estão presentes após 2255 anos? 


0 Efeito da Temperatura e o Modelo de Colisão 


27. 


O diagrama а seguir mostra a energia de uma reação à 
medida que ela prossegue. Marque cada boxe vazio no 
diagrama. 


Energia 


Progresso da reação 


a. reagentes 
b. produtos 
с. energia de ativação (Ea) 


d. entalpia de reação (AH,) 


58. 


59, 


60. 


6l. 


62. 


63. 


Uma reação química é endotérmica e tem uma energia de 
ativação igual a duas vezes o valor da variação de 
entalpia da reação. Desenhe um diagrama ilustrando a 
energia da reação à medida que ela prossegue. Marque a 
posição dos reagentes e produtos e indique a energia de 
ativação e entalpia da reação. 


A energia de ativação de uma reação é 56,8 kJ/mol e o 
fator de frequência é 1,5 х 10!!/s. Calcule a constante de 
velocidade da reação, a 25 °С. 


A constante de velocidade de uma reação, a 32 °С, é 
0,055/s. Se o fator de frequência é 1,2 x 10"/5, qual é a 
barreira de ativação? 


A constante de velocidade (k) de uma reação foi medida 
em função da temperatura. Uma representação gráfica de 
In k em função de 1/T (em К) é linear e tem uma 
inclinação de —7445 K. Calcule a energia de ativação da 
reação. 


A constante de velocidade (k) de uma reação foi medida 
em função da temperatura. Uma representação gráfica de 
In k em função de 1/T (em К) é linear e tem uma 
inclinação de –1,01 x 10º К. Calcule a energia de 
ativação da reação. 


Os dados apresentados a seguir foram coletados para a 
seguinte reação de primeira ordem: 
№0(0) —> Nx(2) + Olg) 


Utilize uma representação gráfica de Arrhenius para 
determinar a barreira de ativação e o fator de frequência 
para a reação. 


Constante de 
Temperatura (K) Velocidade (1/5) 


800 3,24 x 10° 


900 0,00214 
1000 0,0614 
1100 0,955 


64. Os dados tabulados a seguir mostram a constante de 
velocidade de uma reação medida em diversas 
temperaturas. Utilize uma representação gráfica de 
Arrhenius para determinar a barreira de ativação e o fator 


de frequência para a reação. 


Constante de 
Temperatura (K) Velocidade (1/5) 
300 0,0134 
310 0,0407 
320 0,114 
330 0,303 
340 0,757 


65. Os dados tabulados a seguir foram coletados para a 
seguinte reação de segunda ordem: 
Cl(g) + Hx(2) —— HCl(g) + H(g) 
Utilize uma representação gráfica de Arrhenius para 
determinar a barreira de ativação e o fator de frequência 


da reação. 


Constante de 
Temperatura (K) Velocidade (L/mol · 5) 


66. 


67. 


68. 


90 0,00357 


100 0,0773 
110 0,956 
120 7,781 


Os dados tabulados a seguir mostram a constante de 
velocidade de uma reação medida em diversas 
temperaturas. Utilize uma representação gráfica de 
Arrhenius para determinar a barreira de ativação e o fator 
de frequência para a reação. 


Constante de 
Temperatura (K) Velocidade (1/5) 
310 0,00434 
320 0,0140 
330 0,0421 
340 0,118 
350 0,316 


Uma reação tem uma constante de velocidade de 
0,0711/s, a 400,0 K, e de 0,689/s, a 450,0 K. 


a. Determine a barreira de ativação para a reação. 
b. Qual é o valor da constante de velocidade, a 425 K? 


Uma reação tem uma constante de velocidade de 
0,000122/s, a 27 ºC, e de 0,228/s, а 77 °С. 


a. Determine a barreira de ativação para a reação. 


b. Qual é o valor da constante de velocidade, a 17 °С? 


69. 


70. 


71. 


72. 


Se um aumento de temperatura de 10,0 °С рага 20,0 °С 
duplica a constante de velocidade para uma reação, qual 
é o valor da barreira de ativação para a reação? 


Se um aumento de temperatura de 20,0 °С para 35,0 °С 
triplica a constante de velocidade para uma reação, qual é 
o valor da barreira de ativação para a reação? 

Considere as duas reações a seguir, em fase gasosa: 

a. АА(2) + BB(g) — 2 AB(g) 

b. AB(g) + CD(g) — AC(g) + BD(g) 

Se as reações têm barreiras de ativação idênticas e são 
realizadas nas mesmas condições, qual delas você 
esperaria que tivesse a maior velocidade? 


Qual dos dois reagentes a seguir você esperaria que 


tivesse o menor fator de orientação? Explique. 
a. O(g) + №2) —> NO(g) + №) 
b. NO(g) + Cle) — NOCI(g) + Cl(g) 


Mecanismos de Reacáo 


13, 


74. 


Considere a seguinte reação global, que é observada 
experimentalmente como de segunda ordem em AB e de 
ordem zero em С: 

AB +C — A + ВС 
O mecanismo a seguir é válido para esta reação”? 


АВ + AB ~> AB, + A Lenta 
AB, + С 7? AB + ВС Rápida 


Considere a seguinte reação global, que é observada 
experimentalmente como de segunda ordem em X e de 
primeira ordem em Ү: 
X + Y —> XY 
a. А reação ocorre em uma única etapa, na qual X e Y 
colidem? 


b. O mecanismo de duas etapas a seguir é válido? 


k 
2X === X, Rápida 


Хь + Y >XY+X Lenta 


75. Considere o seguinte mecanismo de trés etapas para uma 


reacáo: 
Chig) == 2С) Rápida 
Cl(g) + CHClx(g) ЕЕ" HCl(g) + ССІ. (2) Lenta 
Cl(g) + CCh(g) Er CCl(g) Rápida 
a. Qual é a reação global? 


с. 


Identifique os intermediários presentes по 
mecanismo. 


Qual é a lei de velocidade prevista? 


76. Considere o seguinte mecanismo de duas etapas para 


uma reação: 
NO8) + Chig) > CINOxg) + Cl(g) Lenta 
NOs(g) + Cl(g) Буг: 4 СІМО (р) Rápida 
a. Qual é a reação global? 


с. 


Catálise 


Identifique оѕ intermediários presentes по 
mecanismo. 


Qual é a lei de velocidade prevista? 


77. Muitos catalisadores heterogêneos são depositados em 


suporte de área de superficie alta. Por quê? 


78. Suponha que a reação A — produtos seja exotérmica e 


tenha uma barreira de ativação de 75 kJ/mol. Faça um 


esboço de um diagrama de energia mostrando a energia 


da reação em função do progresso da reação. Desenhe 


79. 


80. 


uma segunda curva de energia mostrando o efeito de um 
catalisador. 


Suponha que um catalisador diminua a barreira de 
ativação de uma reação de 125 kJ/mol para 55 kJ/mol. 
Por que fator você espera que a velocidade de reação 
aumente, a 25 °С? (Suponha que os fatores de frequência 
para as reações catalisadas e não catalisadas sejam 
idênticos.) 


A barreira de ativação para a hidrólise da sacarose em 
glicose e frutose é de 108 kJ/mol. Se uma enzima 
aumenta a velocidade da reação de hidrólise por um fator 
de 1 milhão, quão menor a barreira de ativação deve ser 
quando a sacarose está no sítio ativo da enzima? 
(Suponha que os fatores de frequência para as reações 
catalisadas e não catalisadas sejam idênticos e uma 
temperatura de 25 °С.) 


Problemas Cumulativos 


81. 


Os dados tabulados foram coletados para a seguinte 
reação, a 500 °С: 
CH,;CN(g) — CH¿NC(g) 


Tempo (h) [CH,CN] (М) 
0,0 1,000 
5,0 0,794 
10,0 0,631 
15,0 0,501 
20,0 0,398 


25,0 0,316 


82. 


83. 


Determine a ordem da reação е o valor da constante 
de velocidade para esta temperatura. 


Qual é a meia-vida para esta reação (na concentração 
inicial)? 

Quanto tempo vai levar para 90 % do CH,CN se 
converterem a CH;NC? 


Os dados tabulados foram coletados para a seguinte 


reação a uma certa temperatura: 


с. 


XY —> 2X + Y 


Tempo (h) [XVI (М) 
0,0 0,100 
1,0 0,0856 
2,0 0,0748 
3,0 0,0664 
40 0,0598 
5,0 0,0543 


Determine a ordem da reação e o valor da constante 
de velocidade para esta temperatura. 


Qual é a meia-vida para esta reação (na concentração 
inicial)? 


Qual é a concentração de X após 10,0 horas? 


Considere a reação: 


A lei de velocidade para esta reação é: 


84. 


85. 


t(s) 


103)” 
[05] 


Velocidade = k 


Suponha que a velocidade da reação, em certas 
concentrações iniciais de A, В е С, seja 0,0115 M/s. Qual 
é a velocidade da reação se as concentrações de A e С 
são duplicadas е a concentração de В é triplicada? 


Considere a reação: 
20.00) — 308) 


A lei de velocidade para esta reação é: 


[АС]? 


1/2 


Velocidade = k 


Suponha que um recipiente de reação de 1,0 L contenha 
inicialmente 1,0 mol de O; e 1,0 mol de О». Que fração 
do O; terá reagido quando a velocidade cair à metade do 
valor inicial? 


A 700 K, o acetaldeído se decompõe, em fase gasosa, em 
metano e monóxido de carbono. A reação é: 
CH.CHO(g) —> СН,(е) + CO(g) 

Uma amostra de CH;CHO é aquecida até 700 K e a 
pressão é medida como 0,22 atm, antes de qualquer 
reação ocorrer. A cinética da reação é acompanhada por 
medições da pressão total e os seguintes dados são 
obtidos: 


0 1000 3000 7000 


Prota (atm) 0,22 0,24 0,27 0,31 


86. 


Determine a lei de velocidade, a constante de velocidade 
e a pressão total após 2,00 x 10? s. 


A 400 K, o ácido oxálico se decompõe de acordo com a 
reação: 


HG04(g) —> СО.(а) + HCOOH(g) 


Em três experimentos separados são medidas a pressão 
total do ácido oxálico e a pressão total final após 20.000 
5. 


Experimento 1 2 3 
Paco а= 0 65,8 92,1 111 
Prota à t = 20.0005 94,6 132 160 


87. 


88. 


89. 


Determine a lei de velocidade da reação e sua constante 
de velocidade específica. 


O pentóxido de dinitrogênio se decompõe em fase gasosa 
formando dióxido de nitrogênio e oxigênio gasoso. A 
reação é de primeira ordem no pentóxido de dinitrogênio 
e tem uma meia-vida de 2,81 h, a 25 °С. Se um recipiente 
de reação de 1,5 L contém inicialmente 745 torr de N,O,, 
a 25 °С, qual é a pressão parcial do O, no recipiente 
depois de 215 minutos? 


O ciclopropano (C;Hs) reage formando propeno (С.Н) 
em fase gasosa. A reação é de primeira ordem no 
ciclopropano, e tem uma constante de velocidade de 5,87 
х 107/5 а 485 °С. Se um recipiente de reação de 2,5 L 
contém inicialmente ciclopropano a 722 torr, a 485 °С, 
quanto tempo vai levar para a pressão parcial do 
ciclopropano cair abaixo de 1,00 x 102 torr? 


Os átomos de iodo se combinam formando L, no 
solvente hexano líquido, com uma constante de 
velocidade de 1,5 х 10!º L/mol:s. A reação é de segunda 
ordem no 1. Como a reação ocorre muito rapidamente, a 
única maneira de estudar a reação é criando átomos de 
iodo quase instantaneamente, geralmente рог 


90. 


91. 


92. 


93. 


decomposição fotoquímica de I,. Suponha que um flash 
de luz crie uma concentração inicial [I] de 0,0100 M. 
Quanto tempo vai levar para 95 % dos átomos de iodo 
recém-criados se recombinarem formando 1? 


A hidrólise da sacarose (C,,H,,0,,) em glicose e frutose 
em água acidificada tem uma constante de velocidade de 
1,8 x 10? s, a 25 °С. Supondo que a reação seja de 
primeira ordem na sacarose, determine a massa de 
sacarose que é hidrolisada quando 2,55 L de uma solução 
de sacarose 0,150 M reagem por 195 minutos. 


A reação АВ(а4) —> A(g) + B(g) é de segunda ordem 
em AB e tem uma constante de velocidade de 0,0118 М”! 
s* а 25 °С. Um recipiente de reação contém 
inicialmente 250,0 mL de AB 0,100 M que reagem 
formando os produtos gasosos. Os produtos são 
coletados sobre água, a 25 °С. Quanto tempo é necessário 
para produzir 200,0 mL dos produtos, a uma pressão 
barométrica de 755,1 mmHg? (A pressão de vapor da 


água, nesta temperatura, é de 23,8 mmHg.) 


A reação 2 Н,О,(а4) — 2 H,0(1) + Os(g) é de primeira 
ordem em H,O, e, em certas condições, tem uma 
constante de velocidade de 0,00752 s!, a 20,0 °С. Um 
recipiente de reação contém inicialmente 150,0 mL de 
uma solução de H,O, a 30,0 % em massa (a massa 
específica da solução é 1,11 g/mL). O oxigênio gasoso é 
recolhido sobre água, a 20,0 °С, assim que se forma. Que 
volume de O, se forma em 85,0 segundos, a uma pressão 
barométrica de 742,5 mmHg? (A pressão de vapor da 
água, nesta temperatura, é de 17,5 mmHg.) 


Considere o diagrama de energia: 


94. 


с. 


а. 


Energia 


—— Progresso da reação —>- 


Quantas etapas elementares estão envolvidas nesta 
reação? 


Marque os reagentes, os produtos e os intermediários. 
Qual é a etapa limitante da velocidade? 


A reação global é endotérmica ou exotérmica? 


Considere a reação na qual o НСІ é adicionado à ligação 


dupla do eteno. 


O mecanismo a seguir, com o diagrama de energia que o 


acompanha, foi sugerido para esta reação: 


Etapa 1 НСІ + H;C=CH, —> Н;С=СН, + CI 
Etapa 2 H;C=CH; + Cl. —> H;C—CH-CI 


Energia 


—— Progresso da reação —» 


Com base no diagrama de energia, determine qual é a 
etapa limitante da velocidade. 


95, 


96. 


97. 


Ь. 


с. 


Qual é а ordem de reação esperada com base no 
mecanismo proposto? 


A reação global é exotérmica ou endotérmica? 


Observa-se que a dessorção de uma monocamada 


molecular de n-butano a partir de um monocristal de 


óxido de alumínio é de primeira ordem, com uma 
constante de velocidade de 0,128/s a 150 К. 


a. 


b. 


Qual é a meia-vida da reação de dessorção? 


Se a superficie inicialmente estiver completamente 
coberta com n-butano, a 150 K, quanto tempo vai 
levar para 25 % das moléculas dessorverem? E para 
50 % dessorverem? 


Se a superficie inicialmente estiver completamente 
coberta, que fração permaneceria coberta após 10 s? 
E após 20 s? 


A evaporação de uma película de 120 nm de n-pentano a 


partir de um monocristal de óxido de alumínio é de 


ordem zero, com uma constante de velocidade de 1,92 x 
10 moléculas/cm? · s a 120 К. 


a. 


Se a cobertura inicial da cobertura for de 8,9 x 1019 
moléculas/cm?, quanto tempo vai levar para metade 
da película evaporar? 


Que fração da película é deixada após 10 s? Suponha 
que a cobertura inicial seja a mesma da parte a. 


A cinética da reação a seguir foi estudada em função da 


temperatura. (A reação é de primeira ordem em cada um 


dos reagentes e de segunda ordem no geral.) 


C,HsBr(ag) + OH (aq) — C¿H50H(1) + Вг (ag) 


Temperatura (ºC) k(L/mol - s) 


25 


35 


45 


55 


65 


a. Determine a energia de ativação e o fator de 
frequência para a reação. 


b. Determine a constante de velocidade a 15 °С. 


с. Se uma mistura de reação é 0,155 М em С,Н;Вг e 
0,250 M em OH”, qual é a velocidade inicial da 
reação a 75 °С? 


98. A reação 2 №0; ——› 2 №О, + O, ocorre em torno da 
temperatura ambiente em solventes como o CCl. 
Observa-se que a constante de velocidade, a 293 K, é 
2,35 х 10º s”! e, a 303 К, observa-se que a constante de 
velocidade é 9,15 x 10? s!. Calcule o fator de frequência 


para a reação. 


99. A reação a seguir tem uma energia de ativação nula em 


fase gasosa: 


8,81 x 10º 


0,000285 


0,000854 


0,00239 


0,00633 


CH; + CH; — СН, 


a. Você espera que a velocidade desta reação varie 
muito com a temperatura? 


b. Por que a energia de ativação é nula? 


c. Que outros tipos de reação você esperaria ter pouca 


ou nenhuma energia de ativação? 


100. Considere as duas reações a seguir: 


101. 


102. 


103. 


O+N, —> М+М Е, = 315 kJ/mol 
Cl + Н, —> НСІ + Н Е, = 23 kJ/mol 


а 


a. Por que а barreira de ativação da primeira reação é 
tão maior que a da segunda? 


b. Os fatores de frequência destas duas reações são 
muito próximos entre si em valor. Supondo que eles 
sejam os mesmos, calcule a razão entre as constantes 
de velocidade de reação para estas duas reações, a 25 
°C, 


Os antropólogos podem estimar a idade de um osso ou 
outra amostra de matéria orgânica por seu teor de 
carbono-14. O carbono-14 em um organismo vivo é 
constante até o organismo morrer, após o que o carbono- 
14 decai com cinética de primeira ordem e uma meia- 
vida de 5730 anos. Suponha que um osso de um humano 
antigo contenha 19,5 % do C-14 encontrado em 
organismos vivos. Qual a idade do osso? 


Os geólogos podem estimar a idade das rochas por seu 
teor de urânio-238. O urânio é incorporado à rocha à 
medida que ela endurece e, então, decai com cinética de 
primeira ordem e uma meia-vida de 4,5 bilhões de anos. 
Uma rocha contém 83,2 % da quantidade de urânio-238 
que continha quando foi formada. (A quantidade que a 
rocha continha, quando foi formada, pode ser deduzida 
da presença de produtos do decaimento do U-238.) Qual 
a idade da rocha? 


Considere a reação em fase gasosa: 
H (e) + (в) ——> 2 HI(g) 
A reação foi determinada experimentalmente como de 


primeira ordem no H, e de primeira ordem по h. 
Considere os mecanismos propostos. 


104. 


105. 


106. 


Mecanismo proposto І: 


Hx(g) + Ig) — 2 HI(g) Etapa única 


Mecanismo proposto II: 


L(g) == 21) Rápida 
Ho(g) + 2 1(g) > 2 HI(g) Lenta 


a. Mostre que ambos os mecanismos propostos são 
válidos. 


b. Que tipo de evidência experimental poderia levar 
você a favorecer o mecanismo П? 


Considere a reacáo: 
2 NHx(ag) + ОСІ (ag) ——> NoHy(ag) + H0O(1) + СІ (ag) 


É proposto o seguinte mecanismo de trés etapas: 
NHx(aq) ОСІ (ag) ‚== NH;,Cl(aq) + OH (ag) Кара 
МН›С1(ад) + NHx(aq) —— NoHs(ag) + Cl (ад) Lenta 
NoH5(ag) + OH (ag) E NoHu(ag) + H,0(1) Rápida 
a. Mostre que o mecanismo se soma dando a reação 
global. 
b. Que lei de velocidade é prevista por este mecanismo? 


O mecanismo proposto para a formação do brometo de 
hidrogênio pode ser escrito de uma forma simplificada 
como: 


ki | 
Вг,(0) тр 2 Br(g) Rápida 


Br(g) + Hx(g) —> HBr(g) + H(g) Lenta 
ka А 
H(g) + Вг›(2) —— HBr(g) + Br(g) Rápida 
A que lei de velocidade este mecanismo corresponde? 


Um mecanismo proposto para a formação do iodeto de 
hidrogênio pode ser escrito de uma forma simplificada 


107. 


108. 


109. 


110. 


como: 


2 == 21 Rápida 

I+ H, X= HI Rápida 
k-z 

Hl+I— 2 НІ Lenta 


A que lei de velocidade este mecanismo corresponde? 


Uma certa substância X se decompõe. Dela 50 % 
permanecem após 100 minutos. Quanto de X permanece 
após 200 minutos se a ordem de reação em relação a X é 
de (a) ordem zero, (b) primeira ordem, (c) segunda 
ordem? 


A meia-vida para o decaimento radioativo (um processo 
de primeira ordem) do plutônio-239 é de 24.000 anos. 
Quantos anos leva para um mol desse material radioativo 
decair até que reste apenas um átomo? 


A energia de ativação para a decomposição de 2 mol de 
HI em Н, e L na fase gasosa é 185 kJ. O calor de 
formação do HI(g) a partir do Hx(g) e L(g) é —5,65 
kJ/mol. Determine a energia de ativação para a reação de 
1 mol de Н» e 1 mol de 1, formando 2 mol de HI na fase 
gasosa. 


O vapor de cloreto de etila se decompõe pela reação de 
primeira ordem: 
GHCI — GH, + НСІ 


A energia de ativação é 249 kJ/mol e o fator de 


frequência é 1,6 x 10% s~. 


Determine o valor da 
constante de velocidade específica, a 710 K. Que fração 
do cloreto de etila se decompõe em 15 minutos nesta 
temperatura? Determine a temperatura à qual a 


velocidade da reação seria duas vezes mais rápida. 


Problemas de Desafio 


111. Neste capítulo vimos uma série de reações nas quais um 
único reagente forma produtos. Por exemplo, considere a 
seguinte reação de primeira ordem: 

CH;NC(g) —— CH¿CN(g) 


No entanto, também vimos que as reacóes em fase 
gasosa ocorrem através de colisões. 


a. Uma das explicações possíveis é que duas moléculas 
de CH¿NC colidem uma com a outra e formam duas 
moléculas do produto em uma única etapa elementar. 
Se fosse este o caso, que ordem de reação você 
esperaria? 


b. Uma outra possibilidade é que a reação ocorre através 
de mais de uma etapa. Por exemplo, um mecanismo 
possível envolve uma etapa na qual duas moléculas 
de CH;NC colidem, resultando na “ativação” de uma 
delas. Em uma segunda etapa, a molécula ativada 
avança formando o produto. Escreva esse mecanismo 
e determine qual etapa deve ser determinante da 
velocidade para que a cinética da reação seja de 
primeira ordem. Mostre explicitamente como o 
mecanismo prevê uma cinética de primeira ordem. 


112. A lei de velocidade integrada de primeira ordem para 
uma reação A —> produtos é obtida da lei de velocidade 
utilizando o cálculo: 

Velocidade = k[A] (lei de velocidade de primeira ordem) 

EO 

dt 


Velocidade = 


d[A] 
dt 


= —k[A] 


113. 


114. 


A equação que acabamos de apresentar é uma equação 
diferencial de primeira ordem que pode ser resolvida pela 
separação das variáveis е por integração: 

А] 

[А] 


[4 A] / 
= kdt 
Jian [A] Jo 


Na integral que acabamos de mostrar [А], é a 


—kdt 


concentração inicial de A. Então, avaliamos a integral: 


[п[АЛ А = —А% 
In[A] — In[Al, = —kt 
In[A] = —kt + In[Al, (lei de velocidade integrada) 


a. Use um procedimento semelhante para derivar uma 
lei de velocidade integrada para a reação A —= 
produtos, que seja de meia ordem na concentração de 
A (isto é, Velocidade = k[A]'?). 


b. Use o resultado da parte a para derivar uma expressão 
para a meia-vida de uma reação de meia ordem. 


O exercício anterior mostra como a lei de velocidade 
integrada de primeira ordem é obtida a partir da lei de 
velocidade diferencial de primeira ordem. Comece com a 
lei de velocidade diferencial de segunda ordem e derive a 
lei de velocidade integrada de segunda ordem. 


A constante de velocidade para a decomposição de 
primeira ordem do N,Os(g) em МО (о) e Og) é 7,48 х 
10º s~, a uma dada temperatura. 


a. Determine o tempo necessário para a pressão total em 
um sistema contendo N,Os, a uma pressão inicial de 
0,100 atm, elevar-se a 0,145 atm. 


b. E a 0,200 atm. 


115. 


116. 


c. Determine a pressão total após 100 s de reação. 


O fosgênio (CLCO), um gás venenoso utilizado na 
Primeira Guerra Mundial, é formado pela reação entre o 
CL e o CO. O mecanismo proposto para a reação é: 

Cl, == 2С! (rápida, equilíbrio) 

CI + CO == CICO (rápida, equilíbrio) 

CICO + Cl, —> ССО + CI (lenta) 


Que lei de velocidade é consistente com este 
mecanismo? 


A velocidade de decomposição do N,0:(g) em NOs(g) e 
NO(g) é acompanhada pela medição da [NO,] em tempos 
diferentes. São obtidos os dados a seguir: 


[NO,] (mol/L) 0 0,193 0,316 0,427 0,784 


t(s) 


117. 


0 884 1610 2460 50.000 


A reação segue uma lei de velocidade de primeira ordem. 
Calcule a constante de velocidade. Suponha que, após 
50.000 s, todo o №О, tenha se decomposto. 


A 473 К, para a reação elementar 2 NOCI(g) = 2 NO(g) + 


CI(2) 


ki = 7,8 x 102 L/mols e 
к= 4,7 x 10º L/moY s 


Uma amostra de NOCI é colocada em um recipiente e 
aquecida a 473 K. Quando o sistema atinge o equilíbrio, 
observa-se que a [NOCI] é 0,12 mol/L. Quais são as 
concentrações de NO e СЪ? 


Problemas Conceituais 


118. 


Considere a reação: 


CHCI(g) + Ch(g) —> CCI(g) + HCI(g) 


A reação é de primeira ordem em CHCI, e de теа 
ordem em Cl,. Que mistura de reação você esperaria ter a 
maior velocidade inicial? 


119. O gráfico a seguir mostra a concentração de um reagente 


120. 


em função do tempo para duas reações diferentes. Uma 
delas é de primeira ordem e a outra é de segunda ordem. 
Qual das duas reações é de primeira ordem? E qual é de 
segunda ordem? Como você mudaria cada representação 
gráfica para torná-la linear? 


Concentração (M) 


0 50 100 150 
Tempo (s) 
Uma determinada reação, A —— produtos, tem uma 
velocidade que diminui à medida que a reação prossegue. 
Observa-se que a meia-vida da reação depende da 
concentração inicial de A. Determine se cada afirmativa 


vista a seguir tem probabilidade ou não de ser verdadeira 
para esta reação. 


a. Uma duplicação da concentração de A dobra a 
velocidade da reação. 


b. Uma representação gráfica de 1А] em função do 
tempo é linear. 


с. А meia-vida da reação fica maior à medida que a 
concentração inicial de A aumenta. 


d. Uma representação gráfica de A em função do tempo 
tem uma inclinação constante. 


Respostas das Associações Conceituais 
Velocidades de Reação 


13.1 (c) A velocidade com que B varia é duas vezes a 
velocidade da reação, porque seu coeficiente é 2, e é 
negativa, porque B é um reagente. 


Ordem de Reação 


13.2 (d) Como a reação é de segunda ordem, aumentar a 
concentração de A por um fator de 5 faz com que a 
velocidade aumente por um fator de 5º ou 25. 


Velocidade e Concentração 


13.3 Todas as três misturas têm o mesmo número total de 
moléculas, mas a mistura (c) tem o maior número de 
moléculas de N. Como a reação é de segunda ordem em 
NO e apenas de primeira ordem no O,, a mistura (c) tem 
a maior velocidade inicial. 


Lei de velocidade e Lei de velocidade Integrada 


13.4 (с) A reação tem maior probabilidade de ser de segunda 
ordem porque sua velocidade depende da concentração 
(portanto, ela não pode ser de ordem zero) e a sua meia- 
vida depende da concentração inicial (portanto, ela não 
pode ser de primeira ordem). Para uma reação de 
segunda ordem, a duplicação da concentração inicial 
resulta na quadruplicação da velocidade. 


Dependência entre a Velocidade de Reação e a Temperatura 


13.5 A reação A tem uma velocidade maior porque ela tem 
uma energia de ativação mais baixa; sendo assim, o fator 
exponencial é maior a uma dada temperatura, 
aumentando a constante de velocidade. (Com uma 
constante de velocidade maior e a mesma concentração 
inicial, a velocidade será maior.) 


Teoria da Colisão 


13.6 (с) Como os reagentes na parte (a) são átomos, o fator de 
orientação deverá ser próximo de um. Os reagentes nas 
partes (b) e (с) são moléculas, então, esperamos que os 
fatores de orientação sejam menores que um. Como os 
reagentes em (b) são simétricos, não esperaríamos que a 
colisão tivesse uma exigência de orientação tão 
específica quando em (с), onde os reagentes são 
assimétricos e devem, portanto, colidir de maneira tal 
que um átomo de hidrogênio fique muito próximo de um 
outro átomo de hidrogênio. Portanto, esperamos que (c) 
tenha o menor fator de orientação. 
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Equilíbrio Químico 


Todo sistema em equilibrio químico, sob a influência 
de uma variação de qualquer um dos fatores do 
equilíbrio, sofre uma transformação... [que produz 
uma variação]... no sentido oposto ao fator em 
questão. 


— Henri Le Châtelier (1850-1936) 
Hemoglobina Fetal e Equilíbrio 
O Conceito de Equilíbrio Dinâmico 
A Constante de Equilíbrio (K) 
Expressão da Constante de Equilíbrio em Termos da Pressão 
Equilíbrios Heterogêneos: Reações Envolvendo Sólidos e Líquidos 


Cálculo da Constante de Equilíbrio a partir da Medição Experimental das 
Concentrações de Equilíbrio 


O Quociente de Reação: Previsão do Sentido da Transformação 
Determinação das Concentrações de Equilíbrio 


O Princípio de Le Chátelier: Como um Sistema em Equilíbrio Responde a 
Perturbações 


Principais Resultados do Aprendizado 


O CAPÍTULO 13, examinamos a rapidez com que uma 


reação química ocorre. Neste capítulo, examinaremos até onde 


uma reação química avança. A velocidade de uma reação 


ínica é determinada pela cinética. A extensão de uma 
reação química é determinada pela termodinâmica. 
Neste capítulo, vamos nos concentrar na descrição e 
quantificação de até onde uma reação química avança 
com base em uma grandeza medida experimentalmente 
chamada de constante de equilíbrio. Uma reação com uma 
constante de equilíbrio grande avança até próximo da 
conclusão — quase todos os reagentes reagem formando 
produtos. Uma reação com uma constante de equilíbrio 
pequena quase não avança — quase todos os reagentes 
permanecem como tal, quase não há formação de quaisquer 
produtos. Neste capítulo, simplesmente aceitamos a constante 
de equilíbrio como uma grandeza experimentalmente 
mensurável e vamos aprender como utilizá-la para prever e 
quantificar a extensão de uma reação. No Capítulo 17, vamos 
explorar as razões subjacentes à magnitude das constantes de 
equilíbrio. 


Um feto em desenvolvimento obtém oxigênio do sangue da mãe porque a reação 
entre o oxigênio e a hemoglobina fetal tem uma constante de equilíbrio maior que a 
reação entre o oxigênio e a hemoglobina materna. 


14.1 Hemoglobina Fetal e Equilíbrio 


Você já se perguntou como que um bebê no útero recebe 
oxigênio? Diferentemente de mim e você, um feto não respira 
o ar. No entanto, como você e eu, um feto necessita de 
oxigênio. De onde vem esse oxigênio? Depois que nascemos, 
inalamos ar em nossos pulmões e esse ar se difunde para o 
interior dos capilares, onde entra em contato com nosso 
sangue. Nas células vermelhas do nosso sangue, uma proteina 
chamada hemoglobina (Hb) reage com o oxigênio de acordo 
com a equação química: 
Hb + O, == НЬО, 


A seta dupla nesta equação indica que a reação pode ocorrer 
em ambos os sentidos (direto e inverso) podendo atingir o 
equilibrio quimico. Já encontramos este termo nos Capítulos 
11 e 12, e o definiremos mais cuidadosamente na próxima 
seção. Por ora, entenda que as concentrações dos reagentes e 
produtos em uma reação em equilíbrio são descritas pela 
constante de equilíbrio, K. Um valor grande de K significa que 
a reação fica mais à direita no equilíbrio — uma alta 
concentração de produtos e uma baixa concentração de 
reagentes. Um valor pequeno de K significa que a reação fica 
mais à esquerda no equilíbrio — uma alta concentração de 
reagentes e uma baixa concentração de produtos. Em outras 
palavras, o valor de K é uma medida de até onde a reação 
avança — quanto maior o valor de K, mais a reação avança no 
sentido dos produtos. 


A hemoglobina é a proteína carreadora de oxigênio nas células vermelhas do 
sangue. O oxigênio se liga a átomos de ferro, que são mostrados em branco. 

A constante de equilíbrio da reação entre a hemoglobina e 
o oxigênio é tal que a hemoglobina se liga eficientemente ao 
oxigênio nas concentrações de oxigênio pulmonar típicas, mas 
também pode liberar oxigênio em condições apropriadas. 
Qualquer sistema em equilíbrio, inclusive o sistema 
hemoglobina-oxigênio, responde a variações de modo a 
manter o equilíbrio. Se alguma das concentrações dos 
reagentes ou produtos varia, a reação se desloca para se 
contrapor a essa variação. Para o sistema de hemoglobina, à 
medida que o sangue flui pelos pulmões, onde as 
concentrações de oxigênio são elevadas, o equilíbrio se 
desloca para a direita — a hemoglobina se liga ao oxigênio: 


Pulmões: 


A reação se desloca para a direita. 


A medida que o sangue flui para fora dos pulmões e para o 
interior dos músculos e órgãos, onde as concentrações de 
oxigênio foram diminuídas (pois órgãos e músculos utilizam 


oxigênio), o equilíbrio se desloca рага a esquerda — a 
hemoglobina libera oxigênio. 


Músculos: 

[05] baixa 
дЫ р, = HbO, 
q 


^ 


q reação se desloca para a esquerda. 


Em outras palavras, para manter o equilíbrio, a hemoglobina 
se liga ao oxigênio quando a concentração de oxigênio é alta, 
mas ela libera oxigênio quando a concentração de oxigênio 
das vizinhanças é baixa. Desta maneira, a hemoglobina 
transporta oxigênio dos pulmões para todas as partes do corpo 
que utilizam oxigênio. 


O feto possui seu próprio aparelho circulatório. O sangue 
da mãe nunca flui para o interior do corpo do feto, e o feto não 
pode receber nenhum ar do útero. Então, como o feto obtém 
oxigênio? A resposta está nas propriedades da hemoglobina 
fetal (HbF), que é ligeiramente diferente da hemoglobina do 
adulto. Assim como a hemoglobina do adulto, a hemoglobina 
fetal está em equilíbrio com o oxigénio: 

HbF + О, ==> HbFO, 


No entanto, a constante de equilíbrio da hemoglobina fetal é 
maior que a constante de equilíbrio da hemoglobina adulta, 
significando que a reação tende a avançar mais no sentido do 
produto. Consequentemente, a hemoglobina transporta 
oxigênio em uma concentração de oxigênio mais baixa que a 
hemoglobina adulta. Na placenta, o sangue fetal flui em 
estreita proximidade ao sangue materno. Embora os dois 
nunca se misturem, por causa das constantes de equilíbrio 
diferentes, a hemoglobina materna libera o oxigênio ao qual a 
hemoglobina fetal se liga e transporta para o interior do seu 


próprio aparelho circulatório (Figura 14.1). A natureza 
desenvolveu um sistema químico através do qual a 
hemoglobina da mãe pode, com efeito, transportar oxigênio 
para a hemoglobina do feto. 


Veia Artéria Sangue Artéria Veia 
fetal fetal materno materna materna 


Cordão 
umbilical 


Útero Placenta 


Os nutrientes e os resíduos são 


trocados entre o sangue fetal e materno 
através da placenta. 


FIGURA 14.1 Troca de Oxigênio entre a Circulação Materna e Fetal Na 
placenta, o sangue do feto entra em estreito contato com o da mãe, 
embora os dois nãos se misturem diretamente. Como a reação da 
hemoglobina fetal com o oxigênio tem uma constante de equilíbrio maior 
que a da reação da hemoglobina materna com o oxigênio, o feto recebe 
oxigênio do sangue da mãe. 


14.2 0 Conceito de Equilíbrio Dinâmico 


Lembre-se, do capítulo anterior, de que as velocidades de 
reação geralmente aumentam com o aumento da concentração 
dos reagentes (a menos que a ordem da reação seja zero) e 
diminuem com a diminuição da concentração dos reagentes. 


Com estas considerações em mente, considere a reação entre о 
hidrogênio e o 10do: 
Hg) + L(g) == 2 HI(g) 


Nesta reação, о Н, e o | reagem formando 2 moléculas de HI, 
mas as 2 moléculas também podem reagir reformando o H, e o 
L. Diz-se que uma reação como esta — que pode avançar no 
sentido direto e no sentido inverso — é reversível. Suponha 
que comecemos apenas com o Н, e o I, em um recipiente 
(Figura 14.2a). O que acontece? Inicialmente, о Н, e o Í, 
passam a reagir formando HI (Figura 14.2b). No entanto, а 
medida que о Н, e o | reagem, suas concentrações diminuem, 
о que, por sua vez, diminui a velocidade da reação direta. Ao 
mesmo tempo, o HI passa a se formar А medida que a 
concentração de HI aumenta, a reação inversa começa a 
ocorrer a uma velocidade cada vez maior. Por fim, a 
velocidade da reação inversa (que foi aumentando) é igual à 
velocidade da reação direta (que foi diminuindo). Nesse ponto, 
é atingido o equilíbrio dinâmico (Figura 14.2c, d). 


Quase todas as reações químicas são, pelo menos teoricamente, 
reversíveis. No entanto, em muitos casos, a reversibilidade é tão 
pequena que pode ser ignorada. 


O equilíbrio dinâmico de uma reação química é a 


(AY 


condicáo na qual a velocidade da reacáo direta 
igual a velocidade da reacáo inversa. 


r 


O equilíbrio dinâmico é chamado de “dinâmico” porque as 
reações direta e inversa continuam ocorrendo; no entanto, elas 
estão ocorrendo à mesma velocidade. Quando é atingido o 
equilíbrio dinámico, as concentrações de H, L e HI não 
variam mais. Elas permanecem constantes porque os reagentes 
e produtos se formam com a mesma velocidade com que são 
consumidos. Observe que só pelo fato de as concentrações de 


reagentes e produtos não variarem mais no equilíbrio não 
significa que as concentrações de reagentes e produtos sejam 
iguais entre si. Algumas reações atingem o equilíbrio apenas 
depois que a maior parte dos reagentes tenha formado 
produtos. Outras chegam ao equilíbrio quando apenas uma 
pequena fração dos reagentes formou produtos. Depende da 
reação. 


Equilíbrio Dinâmico 


Tempo 


Uma reação reversível 


о + Ө == 00 
Н›(#) + a(g) 2 HI(g) 
D o a| DB] Dc] Әг ә O 
na D "ту ә Q o a ә ® a 9) 9 
> ү”, « ч > ү”, ӯ 9 ч. У 9 ч. 
m < \ a 9 Ф а әзе 9 a ` 


Equilíbrio dinâmico 


Concentração 


Tempo —— 


А medida que a concentração dos produtos Equilíbrio dinâmico: Velocidade da reação 
aumenta e as concentrações dos reagentes direta = velocidade da reação inversa. As 


diminuem, a velocidade da reação direta diminui concentrações de reagente(s) e produto(s) não 
e a velocidade da reação inversa aumenta. variam mais. 


FIGURA 14.2 Equilíbrio Dinâmico Em uma reação química, o equilíbrio é 
atingido quando as concentrações dos reagentes e produtos deixam de 
variar. As imagens moleculares ilustram o progresso da reação 
Ho(g) + h(g) == 2 HI(g). O gráfico mostra as concentrações de Hs, |, e 
HI em função do tempo. Quando é atingido o equilíbrio, as reações direta e 
inversa continuam a ocorrer, mas com velocidades iguais, e as 
concentrações dos reagentes e produtos permanecem constantes. 

Podemos entender melhor o equilíbrio dinâmico com uma 
analogia simples. Imagine dois Países vizinhos (A e B) com 
uma fronteira fechada entre eles (Figura 14.3). O País A tem 
uma superpopulação e o País B é subpopulado. Um dia, a 
fronteira entre os dois Países se abre e as pessoas 
imediatamente começam a sair do País A para o País B. 

País A —> País В 
Equilíbrio Dinâmico: Uma Analogia 


País A País B 


Inicial 
Movimento líquido de A para B 


País A País B 


Equilíbrio 


Movimento igual em ambos os sentidos 


FIGURA 14.3 Uma Analogia da População com o Equilíbrio Dinâmico 
Como o País A inicialmente tem uma superpopulação, as pessoas migram 
do País A para o País В. À medida que a população do País A diminui e a 


do País В aumenta, a velocidade de migração do País А para o País B 
diminui e a velocidade de migração do País B para o País A aumenta. Por 
fim, as duas velocidades ficam iguais. Foi atingido o equilíbrio. 
A população do País A diminui enquanto que a população do 
País B aumenta. No entanto, à medida que as pessoas saem do 
País A, a velocidade com que elas saem diminui, porque,a 
medida que o País А tem menos população, o conjunto de 
emigrantes potenciais fica menor. (Em outras palavras, a 
velocidade de emigração é diretamente proporcional à 
população — assim que a população diminui, a velocidade de 
emigração diminui.) Por outro lado, à medida que as pessoas 
se mudam para o País B, ele fica mais ocupado e algumas 
pessoas passam a se mudar do País B para o País A. 

País А < País В 
Enquanto а população do País В continua crescendo, а 
velocidade com que as pessoas saem do País B vai ficando 
mais alta. Ao final, a velocidade com que as pessoas saem do 
País A (que foi diminuindo à medida que as pessoas saíam) é 
igual à velocidade com que as pessoas saem do País В (que foi 
aumentando à medida que crescia a sua população). Foi 
atingido o equilíbrio dinâmico. 

País А == País B 
Observe que quando os dois países chegam ao equilíbrio 
dinâmico, suas populações não variam mais, porque o número 
de pessoas que saem de qualquer um dos dois países é igual ao 
número de pessoas que entram em qualquer um dos dois 
países. No entanto, um dos países — devido ao seu encanto ou 
à disponibilidade de bons empregos ou impostos mais baixos, 
ou por qualquer que seja a razão — pode ter uma população 
maior que o outro, mesmo quando o equilíbrio dinâmico é 
atingido. 


De modo semelhante, quando uma reação química atinge o 
equilíbrio dinâmico, a velocidade da reação direta se iguala à 
velocidade da reação inversa, e as concentrações relativas de 
reagentes e produtos ficam constantes. Porém, as 
concentrações de reagentes e produtos não serão 
necessariamente iguais no equilíbrio, assim como as 
populações dos dois países não são necessariamente iguais no 
equilíbrio. 


14.3 A Constante de Equilíbrio (K) 


Acabamos de ver que as concentrações de reagentes e 
produtos não são iguais no equilíbrio — ao invés disso, as 
velocidades das reações direta e inversa são iguais. Então, o 
que dizer das concentrações? A constante de equilíbrio é uma 
maneira de quantificar as concentrações dos reagentes e 
produtos em equilíbrio. 


Considere a equação química geral 
аА + БВ == cC + ар 
Distinguimos entre a constante de equilíbrio (K) e a unidade Kelvin da 
temperatura (K) escrevendo a constante de equilíbrio em itálico. 


em que А e В são reagentes, С e D são produtos e a, b, ce d 
são os respectivos coeficientes estequiométricos da equação 
química. A constante de equilíbrio (K) da reação é definida 
como a razão — no equilíbrio — entre as concentrações dos 
produtos elevadas ao seus coeficientes estequiométricos 
divididos pelas concentrações dos reagentes elevadas aos seus 
coeficientes estequiométricos. 


Lei da Ação das Massas 


/ Produtos 


‚ _ (Сир! 
[АВ] 


A 


N Reagentes 


Nesta notação, [A | representa a concentração molar de A. 


A constante de equilíbrio quantifica as concentrações relativas 
de reagentes e produtos em equilibrio. A relação entre a 
equação química balanceada e a expressão da constante de 
equilibrio é conhecida como a lei da ação das massas. 


Expressões das Constantes de Equilíbrio de Reações 
Químicas 


Para expressar a constante de equilibrio de uma reação 
química, examinamos a equação quimica balanceada e 
aplicamos a lei da ação das massas. Por exemplo, suponha que 
desejemos expressar a constante de equilíbrio da reação: 
2 N,0s(g) => 4 NO(g) + О) 
A constante de equilíbrio é [NO,] elevada à quarta potência 
multiplicada por [O,] elevada à primeira potência dividida por 
ГЧ,О;] elevada à segunda potência: 
g = ООЛ 
[N,05]" 
Observe que os coeficientes da equação química se tornam os 
expoentes na expressão da constante de equilíbrio. 


EXEMPLO 14.1 Expressão da Constante de Equilíbrio 


Expresse a constante de equilíbrio da equação química: 


CH;0H(g) == CO(g) + 2 Hx(g) 
SOLUÇÃO 


A constante de equilíbrio é igual às concentrações de 
equilibrio dos produtos elevadas aos seus coeficientes 
estequiométricos dividido pelas concentrações de equilíbrio 
dos reagentes elevadas aos seus coeficientes 
estequiométricos. 
‚ — ІСОПЊ 
[CH,0H] 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.1 


Expresse a constante de equilíbrio da combustão do propano como é mostrado 
pela equação química balanceada: 


0 Significado da Constante de Equilíbrio 


Agora você sabe como expressar a constante de equilíbrio, 
mas o que ela significa? Por exemplo, o que implica uma 
constante de equilíbrio elevada (K >> 1) em uma reação? Uma 
constante de equilíbrio grande indica que o numerador (que 
especifica as quantidades de produtos no equilíbrio) é maior 
que o denominador (que especifica as quantidades de 
reagentes no equilíbrio). Portanto, quando a constante de 
equilíbrio é grande, a reação direta é favorecida. Por exemplo, 
considere a reação: 


Н,(2) + Bri(g) == 2 HBr(g) К = 1,9 х 10% (a 25 °С) 


A constante de equilíbrio é grande, indicando que o ponto de 
equilíbrio para a reação fica deslocado para a direita — altas 
concentrações de produtos, baixas concentrações de reagentes 
(Figura 14.4). Lembre-se de que a constante de equilíbrio não 
diz nada a respeito da rapidez com que uma reação atinge o 


equilíbrio, apenas até onde a reação avançou uma vez atingido 
o equilíbrio. Uma reação com uma constante de equilibrio 
grande pode ser cineticamente muito lenta e levar muito tempo 
para chegar ao equilíbrio. 

Ha(g) + Вг) == 2 HBr(g) 


“+ 00 


„_ [HBr]? _. = 
o? = Bn] > número grande 


FIGURA 14.4 O Significado de uma Constante de Equilíbrio Grande Se a 
constante de equilíbrio de uma reação é grande, o ponto de equilíbrio para 
a reação fica deslocado para a direita — a concentração dos produtos é 
grande e a concentração dos reagentes é pequena. 

Por outro lado, o que significa uma constante de equilibrio 
pequena (К << 1)? Ela indica que a reação inversa é 
favorecida e que haverá mais reagentes que produtos quando 
for atingido o equilibrio. Por exemplo, considere a reação: 


Ng) + Og) = 2NO(g) K=4,1 X 10* (а25 °С) 


A constante de equilíbrio é muito pequena, indicando que o 
ponto de equilíbrio para a reação fica deslocado para a 
esquerda — altas concentrações de reagentes, baixas 
concentrações de produtos (Figura 14.5). Felizmente, pois o 
N e o O, são os principais componentes do ar. Se esta 
constante de equilíbrio fosse grande, uma boa parte do N, e O, 
do ar reagiria formando NO, um gás tóxico. 


Resumindo o Significado da Constante de Equilibrio: 


> К << 1 А reação inversa é favorecida; a reação direta não 
avança muito. 


Е К = 1 Nenhuma direção é favorecida; a reação direta 
avança até a metade do caminho. 


> К >> 1 A reação direta é favorecida; a reação direta avança 
essencialmente ate à conclusão. 
Ng) + Og) == 2NO(g) 


+ 0 — 09 Y 


о ә 2 мор. 
) K = —————— = número pequeno 


“Nilo 


FIGURA 14.5 O Significado de uma Constante de Equilíbrio Pequena Se 
a constante de equilíbrio de uma reação é pequena, o ponto de equilíbrio 
para a reação fica deslocado para a esquerda — a concentração de 
produtos é pequena e a concentração de reagentes é grande. 


1arán + 
Associação Conceitual 14.1 constantes de Equilíbrio 


A constante de equilíbrio da reação A(g) == B(g) é 10. Uma 
mistura de reação contém inicialmente [A] = 1,1 Me [B] = 0,0 
M. Que afirmativa é verdadeira no equilíbrio? 


(a) A mistura de reação conterá [A] = 1,0 М е [B] = 0,1 M. 
(Б) A mistura de reação conterá [A] = 0,1 Me [B] = 1,0 M. 


(с) A mistura de reação conterá concentrações iguais de А е 
B. 


Relações entre a Constante de Equilíbrio e a 
Equação Química 


Se uma equação química é modificada de alguma maneira, 
então, a constante de equilíbrio da equação varia devido à 
modificação. As três modificações discutidas a seguir são 
comuns. 


1. Se você inverter a equação, inverta a constante de 
equilíbrio. Por exemplo, considere a seguinte equação 
de equilibrio: 

A+2B == 3С 
А expressão da constante de equilíbrio desta reação é: 
_ [cy 
_ ТАВР 


a 


direta 


Se invertermos a equação: 
3C == А + 2 В 


` Química e Medicina 


a e Equilíbrio 


yo já tentou definir vida? Se já o fez, provavelmente sabe 
que uma definição é evasiva. Como os seres vivos são 
diferentes de seres que não estão vivos? Você pode tentar 
definir seres vivos como aqueles que podem se mover. Porém, 
é claro, muitos seres vivos não se movem (a maioria das 
plantas, por exemplo), e algumas coisas que não estão vivas, 
como geleiras e a própria Terra, realmente se movem. Então, o 
movimento não é exclusivo nem definitivo para a vida. Você 
pode tentar definir seres vivos como aqueles que podem se 
reproduzir. Porém, novamente, muitos seres vivos, como as 
mulas ou seres humanos estéreis, não podem se reproduzir; 
entretanto, eles estão vivos. Além disso, algumas coisas que 
não estão vivas, como os cristais, por exemplo, se reproduzem 
(em certo sentido). Então, o que é exclusivo a respeito dos 
seres vivos? 


O que faz com que estas células estejam vivas? 


Uma definição de vida envolve o conceito de equilíbrio — 
seres vivos não estão em equilíbrio com seu meio ambiente. A 
temperatura do nosso corpo, por exemplo, não é a mesma que 
a temperatura do nosso meio ambiente. Se pularmos em uma 
piscina, a acidez do nosso sangue não fica com a mesma 
acidez da água à nossa volta. Os seres vivos, mesmo os mais 
simples, mantêm um certo grau de desequilíbrio com as suas 
vizinhanças. 


No entanto, devemos adicionar mais um conceito para 
completarmos nossa definição de vida no que tange ao 
equilíbrio. Uma xícara de água quente está em desequilíbrio 
com as suas vizinhanças em relação à temperatura, e, ainda 
assim, não está viva. Todavia, a xícara de água quente não tem 
nenhum controle sobre seu desequilíbrio e lentamente chegará 
ao equilíbrio com as suas vizinhanças. Por outro lado, os seres 
vivos — contanto que estejam vivos — mantêm e controlam 
seu desequilíbrio. Por exemplo, a sua temperatura corporal não 
somente está em desequilíbrio com seu meio ambiente — ela 
está em desequilibrio controlado. Seu corpo mantém sua 
temperatura dentro de uma faixa específica que não está em 
equilíbrio com a temperatura do meio ambiente. 


Assim, um dos critérios para a vida é que os seres vivos 
estejam em desequilíbrio controlado com as suas vizinhanças. 
Manter o desequilíbrio é uma atividade fundamental dos 


organismos vivos, exigindo energia obtida das suas 
vizinhanças. As plantas obtêm essa energia da luz solar; os 
animais comem as plantas (ou outros animais que comeram 
plantas) e, dessa maneira, eles também basicamente obtêm sua 
energia do sol. Um ser vivo entra em equilíbrio com seu meio 
ambiente somente após sua morte. 


então, de acordo com a lei de ação das massas, a 
expressão da constante de equilibrio se torna: 


Kinversa = LANEI = 


3 > 
[C] Kaireta 


2. Se você multiplicar os coeficientes da equação por um 
fator, eleve a constante de equilíbrio ao mesmo fator. 
Considere novamente a seguinte equação química e a 
expressão correspondente da constante de equilíbrio: 


Е [С]? 
A+2B=3C к=——— 
[AJ[BJ 


Se multiplicarmos a equação por n, obteremos: 
пА + 2п В == 3nC 


Aplicando a lei de ação das massas, a expressão da 
constante de equilíbrio se torna: 


п 


С FE 


ri т 


© [А] [В]? [А][В]? 


| Se n é um número fracionário, eleve K ao mesmo número fracionário. 
| Lembre-se de que (x°)? = xº”. 


3.Se você somar duas ou mais equações químicas 
individuais para obter uma equação global, 
multiplique as constantes de equilíbrio 
correspondentes uma pela outra para obter a 
constante de equilíbrio global. Considere as duas 


equações químicas a seguir e as expressões das suas 
constantes de equilibrio correspondentes: 


BP 

А ==> 2 В =A 
[A] 

‚ [CP 

2B == 3C К, = 
[В]? 


As duas equações se somam como segue: 
А = 2B 
2B => 3C 
А === 3С 


Segundo a lei de ação das massas, a constante de 
equilíbrio desta equação global torna-se, então: 

, [C]? 

Коа С ТАЈ 
Observe que Kva € O produto de K, e А: 


K global = K; х K, 


_ B? [СЇ 
[A] [BF 
_ ter 
[A] 


зао) 
orceitual 14.2 A Constante de Equilíbrio e a Equacáo Química 


A reação A(g) — 2 B(g) tem uma constante de equilíbrio de 
K = 0,010. Qual é a constante de equilíbrio da reação 
B(g) == Ay 

(a) 1 

(b) 10 

(c) 100 

(d) 0,0010 


EXEMPLO 14.2 Manipulação da Constante de Equilíbrio рага 


Refletir Variações na Equação Química 


Considere a equação química e a constante de equilíbrio da 
síntese de amônia, а 25 °С: 


Ng) + 3 Hx(g) = 2NHí(g) К = 5,6 х 10 
Calcule a constante de equilíbrio da reação a seguir, a 25 °С: 
NH;(g) == iN (8) + Н) К = 
SOLUÇÃO 
Você deseja manipular a reação dada e o valor de K para obter 
a reação e o valor de K desejados. Você pode verificar que a 


reação dada é a inversa da reação desejada e seus coeficientes 
são duas vezes os da reação desejada. 


Comece invertendo a reação dada e calculando o inverso do 
valor de K. 


№(0) + 3 Hg) => 2 NHx(g) К = 5.6 X 10” 


| 


2 NH; = №8) + 3 Hg Kinversa “теу, 105 
(8) 8 28) inversa 6 x 10 


Em seguida, multiplique a reação por $ e eleve a constante de 
equilíbrio à potência 5. 


NH:(g) == ¿Nx(g) + 5Hx(g) 


1/2 
к Kina = (5) 
Calcule o valor de К”. 
К'= 1,3 х 10° 
EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.2 


Considere a equação química e a constante de equilíbrio, a 25 ºC, vistas a seguir: 


2COF/g) == СО) + СЕ) К=2,2х 10° 
Calcule a constante de equilíbrio da reação a seguir, a 25 °С. 
2 COAg) + 2CF(g) ==> 4 СОЕ) К' = ? 
EXERCÍCIO DE REVISÃO ADICIONAL 14.2 


Preveja a constante de equilíbrio da primeira reação mostrada a seguir dadas as 
constantes de equilíbrio da segunda e terceira reações: 


COx(g) + 3 Hx(g) == CH,0H(g) + H,O(g) Ку =7 
CO(g) + H,O(g) == СО»() + Hg) K, = 1,0 X 10” 
CO(g) + 2 HxXg) == CH,0H(g) K = 14 х 10' 


14.4 Expressão da Constante de Equilíbrio em 
Termos da Pressão 


Até este ponto, expressamos a constante de equilíbrio apenas 

em termos das concentrações dos reagentes e produtos. Para 

reações gasosas, a pressão parcial de determinado gás é 

proporcional à sua concentração. Portanto, podemos também 

expressar a constante de equilíbrio em termos das pressões 

parciais dos reagentes e produtos. Considere a reação gasosa: 
2 SO(2) == 2 5040) + O(g) 


Deste ponto em diante, designamos K, como a constante de 
equilibrio em relação à concentração em molaridade. Na 
reação dada acima, К, é expressa usando a lei de ação das 
massas: 

‚ _ [$О›][О»] 

` [503]? 
Agora designamos K, сото a constante de equilíbrio em 
relação às pressões parciais em atmosferas. 4 expressão de K, 
tem a forma da expressão de K, exceto que utilizamos a 
pressão parcial de cada gás em lugar da sua concentração. 
Na reação de SO;, escrevemos K, como: 


= (Pso)“Po, 
Р (Ро)? 


onde P, é a pressão parcial do gás A em unidades de 
atmosferas. 


Como a pressáo parcial de um gás em atmosferas náo é a 
mesma que a sua concentracáo em molaridade, o valor de К, 
de uma reação não é necessariamente igual ao valor de K.. No 
entanto, contanto que os gases tenham comportamento ideal, 
podemos obter uma relação entre as duas constantes. А 
concentração de um gás ideal А é o número de mols de А (na) 
dividido por seu volume (V) em litros: 


A partir da lei dos gases ideais, podemos relacionar a grandeza 
na/V à pressão parcial de A como segue: 
PaV = naRT 


Como [A] = n,/V, podemos escrever: 
Р, =[AIRT o [А] = Pa [14.1] 
КТ 
Agora considere a equação química de equilíbrio geral а 
seguir: 
аА + bB => cC + dD 
Segundo a lei de ação das massas, escrevemos K, como segue: 


[С]°[р]“ 


[AJ IB]? 


с 


Substituindo [X] = Px/RT рага cada termo da concentração, 
obtemos: 


ARTO 
RT RT ср RT "СН 1 nn 


К.=————————=———=є — 
с AH) Т) 1 y РФ РЇ, RT 
RT) ART АИГ 


1 ctd-(a+b) 
= Kar) 
RT 


rearranjando, 


K, 


= К (RT) ++) 

с 
Finalmente, fazendo Ал = с + d — (a + Б), que é o somatório 
dos coeficientes estequiométricos dos produtos gasosos menos 
o somatório dos coeficientes estequiométricos dos reagentes 


gasosos, obtemos o resultado geral a seguir: 

K, = KART) [14.2] 
Observe que, se o número total de mols de gás é o mesmo 
antes e após a reação, então, An =0, e K, é igual а K.. 


Na equação К, = K(RT)”, a quantidade An representa a diferença entre 
o número de mols de produtos gasosos e reagentes gasosos. 


EXEMPLO 14.3 Relação entre K, e К, 


O monóxido de nitrogênio, um poluente presente na descarga 
de automóveis, é oxidado a dióxido de nitrogênio na 
atmosfera conforme a equação: 


2 NO(g) + Og) == 2 МОД) Кр = 22 х 10! а 25°С 


Determine о К, desta reação. 
ORGANIZE Você tem K, da reação e pede-se que determine 
K. 


DADOS: K, = 2,2 x 10”? 
DETERMINE: K, 


ESTRATÉGIA Utilize a Equação 14.2 para relacionar K, е 
Ke 


EQUAÇÃO К, = KART)" 
SOLUÇÃO Resolva a equação para K.. 


Calcule An. 


Substitua os valores necessários para calcular К. А 
temperatura tem que estar em kelvins. As unidades são 
excluídas quando damos K, conforme descrito anteriormente. 


SOLUÇÃO 
K, =P 
с (кт)^" 
Ап= 2 – 3 = -| 
2,2 х 102 
Е. = а 
* atm 
( 0,08206 = т^ 298 к) 
= 54 x 10º 


VERIFICAÇÃO A maneira mais fácil de verificar a resposta 
é substituí-la de volta na Equação 14.2 e confirmar se você 
obteve o valor original de К. 


K, = KART)“ 


L-atm 
5,4 X о"(0 08206 — E х 298 к) 


2.2 x 10% 
EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.3 
Considere a reação a seguir e o correspondente valor de К: 


Hg) + L(g) => 2HI(g) К, = 62 х 10а 25°С 


Qual é о valor де К, а esta temperatura? 


Unidades de К 


Ao longo deste livro, expressamos as concentrações e pressões 
parciais na expressão da constante de equilíbrio em unidades 
de molaridade e atmosferas, respectivamente. No entanto, 
quando expressamos o valor da constante de equilíbrio, não 
incluímos as unidades. Formalmente, os valores de 
concentração ou pressão parcial que substituímos na expressão 
de constante de equilíbrio são razões entre a concentração ou 
pressão e uma concentração de referência (exatamente 1 M) ou 
uma pressão de referência (exatamente 1 atm). Por exemplo, 
na expressão de constante de equilíbrio, a pressão de 1,5 atm 
torna-se 

1,5 atm 

——= |5 
1 atm 


De modo semelhante, a concentração de 1,5 М torna-se 
1,5 М 
IM 


Contanto que as unidades de concentração sejam expressas em 


molaridade para К, e as unidades de pressão sejam expressas 
em atmosferas рага К, podemos ignorar esta formalidade e 
inserir diretamente os valores na expressão de equilibrio, 
excluindo suas unidades correspondentes. 


тоу 
зода о осада 14.3 a Relação entre K, e К, 


Em que circunstâncias K, e K são iguais entre si na reação 
аА(е) + bB(g) == cC(g) + dD(g)? 

(а) Sea+b=c+d. 

(b) Se a reação é reversível. 


(c) Se a constante de equilíbrio é pequena. 


14.5 Equilíbrios Heterogêneos: Reações 
Envolvendo Sólidos e Líquidos 


Muitas reações químicas envolvem sólidos puros ou líquidos 
puros como reagentes ou produtos. Considere, por exemplo, a 
reação: 

2 CO(g) == СО) + C(s) 


Poderíamos esperar que a expressão da constante de equilíbrio 
fosse: 

‚ _ [CO>][C] , 

= > (mcorreto) 
[COP 

Entretanto, como o carbono é um sólido, sua concentracáo е 
constante (se vocé dobrar a quantidade de carbono, sua 
concentração permanece a mesma). A concentração de um 
sólido náo varia, pois um sólido náo se expande para 
preencher seu recipiente. Portanto, sua concentracáo depende 
unicamente da sua massa específica, que é constante contanto 
que algum sólido esteja presente (Figura 14.6). 
Consequentemente, os sólidos puros — aqueles reagentes ou 
produtos marcados com um (s) na equação química — não são 
incluídos na expressão de equilíbrio (porque seu valor 
constante é incorporado ao valor de K). Portanto, a expressão 
de equilíbrio correta desta reação é: 
[СО, | 
[СО]? 


t 


De forma semelhante, a concentracáo de um líquido puro náo 
varia. Sendo assim, os líquidos puros — reagentes ou produtos 
marcados com um (/) na equação química — também são 
excluídos da expressáo de equilíbrio. Por exemplo, considere a 
expressáo de equilíbrio da reacáo entre o dióxido de carbono e 
a água: 


COx(g) + HO) => H*(aq) + НСО; (ад) 


Como а H,O(/) é um líquido puro, sua concentração não 
aparece na expressão de equilíbrio: 
— IH ][HCO; ] 
[СО,] 
Um Equilíbrio Heterogêneo 


Mesmas [C0,] 
e[CO] 
em equilíbrio 


Mesma 
temperatura 


2Co(g) == СО) + C(s) 


FIGURA 14.6 Equilíbrio Heterogéneo A concentração de carbono sólido 
(o número de átomos por unidade de volume) é constante contanto que 
algum carbono sólido esteja presente. O mesmo é válido para os líquidos 
puros. Por essa razão, as concentrações de sólidos e líquidos puros não 
são incluídas nas expressões de constante de equilíbrio. 


EXEMPLO 14.4 Expressões de Equilíbrio de Reações Envolvendo 


um Sólido ou um Líquido 


Escreva uma expressão da constante de equilíbrio (К) para a 
equação química a seguir: 
CaCOx(s) == CaO(s) + COx(g) 


SOLUÇÃO 


Como о CaCO:(s) е o СаО(ѕ) são sólidos, eles não aprecem 
na expressão de equilíbrio. 


К. = [COS] 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.4 


Escreva uma expressão de equilíbrio (К) para a equação: 
4 HCl(g) + О, (р) == 2 H,0(€) + 2 Clh(g) 


Associação +. 7. 
oríceitual 14.4 Equilíbrios Heterogéneos, К, е К, 
Para qual reação K, = K.? 

(а) 2 Na,0+(s) + 2 СО, (о) == 2 М№а,СО;(5) + O(g) 

(Б) Fe>0x(s) + 3 CO(g) = 2 Fe(s) + 3 COs(g) 

(e) NH¿NOx(s) == N,0(g) + 2 H,0(g) 


14.6 Cálculo da Constante de Equilíbrio a partir da 
Medição Experimental das Concentrações de 
Equilíbrio 
A maneira mais direta de obter o valor experimental da 
constante de equilíbrio de uma reação é medir 
experimentalmente as concentrações dos reagentes e produtos 
em uma mistura de reação em equilíbrio. Considere a reação a 
seguir: 
He) + L(g) => 2 HI(g) 
Como as constantes de equilíbrio dependem da temperatura, muitos 


problemas de equilíbrio fornecem a temperatura, mesmo que não 
participe formalmente do cálculo. 


Suponha que se deixe uma mistura de Н, e L chegar ao 
equilíbrio a 445 °С. As concentrações de equilíbrio medidas 
experimentalmente são [Н,] = 0,11 M, [L] = 0,11 M e [HI] = 
0,78 M. Qual é o valor da constante de equilíbrio nesta 
temperatura? Podemos escrever a expressão de К, a partir da 
equação balanceada: 


P] 


HI 
К. = [HI] 
|19 
Para calcular o valor de K., substituímos as concentrações de 
equilibrio corretas na expressão de K.: 
HIP 
К. = [HI] 
1:919 
0,78)? 
(0,11)(0,11) 


e 


= 5,0 х 10! 
As concentrações em К, sempre devem ser escritas em то 
por litro (M); no entanto, conforme observado na Seção 14.4, 
normalmente não incluímos as unidades ao expressar o valor 
da constante de equilíbrio, е К, não tem unidades. 


Para qualquer reação, as concentrações de equilibrio dos 
reagentes e produtos dependem das concentrações iniciais (e, 
em geral, variam de um conjunto de concentrações inicias para 
outro). No entanto, a constante de equilíbrio sempre é a 
mesma a uma temperatura dada, independentemente das 
concentrações iniciais. Por exemplo, a Tabela 14.1 apresenta 
diversas concentrações de equilíbrio diferentes de Н,, L e HI, 
cada uma proveniente de um conjunto diferente de 
concentrações iniciais. Observe que a constante de equilíbrio 
sempre é a mesma, independentemente das concentrações 
iniciais. Se você começa apenas com reagentes ou apenas com 
produtos, a reação atinge concentrações de equilíbrio nas quais 
a constante de equilíbrio é a mesma. Não importa quais sejam 
as concentrações iniciais, a reação sempre avança no sentido 
que garante que as concentrações de equilíbrio — quando 
substituídas na expressão de equilíbrio — forneçam a mesma 
constante, K. 


TABELA 14.1 Concentrações Iniciais e de Equilíbrio da Reação 
Ha(8) + 108) == 2 HI(g) a 445 °С 


Concentrações de Constante de 


Concentrações Iniciais Equilíbrio Equilíbrio 

[Ho] ТЫ [HN [Н] [2] [HI к= AM 
° EH] 

0,50 0,50 0,0 0,11 0,11 0,78 (0,78) _ E 
(0,11)(0,11) 

0,0 0,0 0,50 0,055 0,055 0,39 (039% o 
(0,055)(0,055) | 

0,50 0,50 0,50 0,165 0,165 1,17 (1,17) _ ы 
(0,165)(0,165) 

1,0 0,50 0,0 0,53 0,033 0,934 (0,934) _ 
(0,53)(0,033) — 

0,50 1,0 0,0 0,033 0,53 0,934 (0,934)? _ а 


(0,033)(0,53) 


Até então, temos calculado constantes de equilíbrio a partir 
de valores das concentrações de equilíbrio de todos os 
reagentes e produtos. No entanto, na maioria dos casos, só 
precisamos saber as concentrações iniciais do(s) reagente(s) e 
a concentração de equilíbrio de qualquer um reagente ou 
produto. Podemos deduzir as outras concentrações de 
equilibrio a partir da estequiometria da reação. Por exemplo, 
considere a reação simples: 

A(g) == 2 B(g) 


Suponha que tenhamos uma mistura de reação na qual a 
concentração inicial de A é 1,00 M e a concentração inicial de 
B é 0,00 M. Quando é atingido o equilíbrio, a concentração de 
A é 0,75 М. Como [A] variou de —0,25 М, podemos deduzir 
(com base na estequiometria) que [B] deve ter variado de 2 x 
(+0,25 M) ou +0,50 M. Resumimos as condições iniciais, as 
variações e as condições de equilíbrio na tabela a seguir: 


[А] [В] 
Inicial 1,00 0,00 
Variação —0,25 +0,50 


Equilíbrio 0,75 0,50 


Este tipo de tabela é frequentemente descrita como uma tabela 
IVE (I = inicial, V = variação, E = equilíbrio). Para calcular a 
constante de equilíbrio, utilizamos a equação balanceada para 
escrever a expressão da constante de equilíbrio e, então, 
substituímos as concentrações de equilíbrio da tabela IVE: 

[B]? (0,50)? 


K= = mas 
[A] (0,75) 


= 0,33 


Nos Exemplos 14.5 e 14.6, mostramos o procedimento geral 
para resolver este tipo de problemas de equilíbrio na coluna 
esquerda e resolvemos dois exemplos exemplificando o 
procedimento nas colunas central e direita. 


PROCEDIMENTO PARA... 


Determinação das Constantes de Equilíbrio a partir de Medições 
Experimentais da Concentração 


Para resolver estes tipos de problemas, siga o procedimento a seguir. 


EXEMPLO 14.5 


Determinação das Constantes de Equilíbrio a partir de Medições 
Experimentais da Concentração 


Considere a reação a seguir: 


CO(g) + 2H,(g) = CH;0H(9) 


Uma mistura de reação, a 780 °С, inicialmente contém [C0] = 0,500 М e [H,] 
= 1,00 M. Em equilíbrio, observa-se que a concentração de CO é 0,15 M. Qual 
é o valor da constante de equilíbrio? 


EXEMPLO 14.6 


Determinação das Constantes de Equilíbrio a partir de Medições 
Experimentais da Concentração 


Considere a reação a seguir: 
2CH, (9) = CG H,(9) + 3 Ho(g) 


Uma mistura de reação, a 1700 °С, inicialmente contém [CH,] = 0,115 M. Em 
equilíbrio, a mistura tem [C,H,] = 0,035 М. Qual é o valor da constante de 
equilíbrio? 


1. Utilizando a equacáo balanceada como guia, prepare uma 
tabela IVE que mostra as concentracóes iniciais e as 
concentrações de equilíbrio conhecidas dos reagentes e 
produtos. Deixe espaço no meio da tabela para determinar as 


variações de concentração que ocorrem durante a reação. 


С0(9) + 2H,(9) = CH,0H(g) 


[CO] [H,] [CH;0H] 
Inicial 0,500,0 00,1 0,00 
Variação 


Equilíbrio 0,15 


2CH,(9) = СН,(9) + 3 H,(g) 


[CH,] [GH,] [Н] 
Inicial 0,115 0,00 0,00 
Variação 
Equilíbrio 0,035 


2. Рага о reagente ou produto cuja concentração é conhecida 
tanto inicialmente como em equilíbrio, calcule a variação 


de concentração que ocorre. 


С0(9) + 2H,(9) = CH;0H(9) 


[CO] [H,] [CH;0H] 
Inicial 0,500 1,00 0,00 
Variação —0,35 
Equilíbrio 0,15 


2CH,(9) = C,H,(9) + 3 Н,(9) 


[CH,] [C,H] [H,] 


Inicial 0,115 0,00 0,00 


Variação 


Equilíbrio 


Inicial 
Variação 


Equilíbrio 


Inicial 


Variação 


+0,035 


0,035 


Utilize a variação calculada na etapa 2 e as relações 
estequiométricas provenientes da equação química 
balanceada para determinar as variações de concentração 
de todos os outros reagentes e produtos. Como os reagentes 
são consumidos durante a reação, as variações de suas 
concentrações são negativas. Como os produtos são formados, as 


variações de suas concentrações são positivas. 


CO(g) + 2H-(9) = CH;0H(9) 


[CO] [H,] [CH;0H] 
0,500,0 1,00 0,00 
—0,35 —0,70 +0,35 
0,15 


2CH,(9) = С,Н,(9) + 3 H,(g) 


[CHA] [СН] [H,] 
0,115 0,00 0,00 
-0,070 +0,035 +0,105 


Equilíbrio 0,035 


4. Some cada coluna de cada reagente e produto para 


determinar as concentrações de equilíbrio. 


[CO] [H,] [CH;0H] 
Inicial 0,500 1,00 0,00 
Variação —0,35 —0,70 +0,35 
Equilíbrio 0,15 0,30 0,35 

[CH,] [GH,] [H,] 
Inicial 0,115 0,00 0,00 
Variacáo —0,070 +0,035 +0,105 
Equilíbrio 0,045 0,035 0,105 


5. Utilize a equação balanceada para escrever uma expressão 
da constante de equilíbrio e substitua as concentrações de 


equilíbrio para calcular K. 


[CH,0H] 

[COI H,]” 
0,35 

(0,15)(0,30y? 


26 


ІСН] 
[CH] 
(0.035)00,105)° 
(0,045)? 
0.020 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.5 


А reação do Exemplo 14.5 entre o СО e o Н, é realizada a uma temperatura 
diferente com concentrações iniciais [СО] = 0,27 M e [Н] = 0,49 М. No 
equilíbrio, a concentração de GOH é 0,11 M. Determine a constante de 
equilíbrio a esta temperatura. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.6 


A reação do CH, no Exemplo 14.6 é realizada a uma temperatura diferente 
com uma concentração inicial [CH] = 0,087 M. No equilíbrio, a 
concentração de Н2 é 0,012 М. Determine a constante de equilíbrio a esta 
temperatura. 


14.7 0 Quociente de Reação: Previsão do Sentido 
da Transformação 


Quando os reagentes de uma reação química se misturam, eles 
geralmente reagem formando produtos — dizemos que a 


reação avança рага a direita (na direção dos produtos). Como 
vimos, a quantidade de produtos formados quando é atingido o 
equilíbrio depende da magnitude da constante de equilíbrio. 
No entanto, e se uma mistura de reação em não equilíbrio 
contém reagentes e produtos? Podemos prever o sentido da 
transformação dessa mistura? 


Para medir o progresso de uma reação em relação ao 
equilíbrio, utilizamos uma grandeza chamada de quociente de 
reação. A definição do quociente de reação tem a mesma 
forma da definição da constante de equilíbrio, exceto que a 
reação não precisa estar em equilíbrio. Assim, na reação geral: 

аА + БВ == cC + ар 
definimos o quociente de reação (0,) сото a razão — em 
qualquer momento da reação — entre as concentrações dos 
produtos elevadas aos seus quocientes estequiométricos e as 
concentrações dos reagentes elevadas aos seus coeficientes 
estequiométricos. Para gases com as quantidades de substância 
medidas em atmosfera, o quociente de reação utiliza as 
pressões parciais em lugar de concentrações e é chamado de 


O): 


o = IMD, PEPE 
° [ABP P PAP 


A diferença entre o quociente de reação e a constante de 
equilíbrio é que, a uma dada temperatura, a constante de 
equilíbrio só tem um valor e ele especifica as quantidades 
relativas de reagentes e produtos em equilíbrio. O quociente de 
reação, por outro lado, depende do estado atual da reação e 
tem muitos valores diferentes à medida que a reação avança. 
Por exemplo, em uma mistura de reação que contém somente 
reagentes, o quociente de reação é zero (О, = 0): 
_ (OO 


rre il 
[АЈА [В 


Em uma mistura de reação que contém apenas produtos, о 
quociente de reação é infinito (O, = 00): 
о. = CDE = = 
[0110] 
Em uma mistura de reação que contém reagentes e produtos, 
cada um em uma concentração 1 М, o quociente de reação é 
um (О, = 1): 
SD _ 

ma 
O quociente de reação é útil porque o valor de O em relação a 
K é uma medida do avanço da reação em direção ao 
equilíbrio. No equilibrio, o quociente de reação é igual à 
constante de equilíbrio. A Figura 14.7 mostra um gráfico de О 
em função das concentrações de A e B na reação simples 
A(g) == B(g), que tem uma constante de equilíbrio de К = 
1,45. Os pontos a seguir são representativos de três condições 
possíveis: 


Q,Ke o Sentido de uma Reação 


Q>K 
A reação avança 


q N 
3,0 = para aesquerda —/—— — — — — У o \ 
/ \ 


U = B 


A reação avança Q=K 
u | sur _____ nE = LH 
\ LO (Ал УК а A reação está em equilíbrio 
ANA (A == в). 
T T 
[A] 1,00 0,75 0,50 0,25 0,00 
[B] 0,00 0,25 0,50 0,75 1,00 


Reagentes Produtos 


Concentração (M) 


FIGURA 14.7 О, Ке о Sentido de uma Reação O gráfico mostra uma 
representação de Q em função das concentrações dos reagentes e 


produtos em uma reação simples А === В na qual К= 1,45 e o somatório 
das concentrações de reagentes e produtos é 1 M. A esquerda extrema do 
gráfico representa reagente puro e a direita extrema representa produto 
puro. O ponto mediano do gráfico representa uma mistura igual de A e B. 
Quando Q é menor que К, a reação se move no sentido direto (A ——> В). 
Quando Q é maior que K, a reação se move no sentido inverso (A — B). 
Quando Q é igual a K, a reação está em equilíbrio. 


Q K Direção Prevista da Reação 

0,55 1,45 Para a direita (na direção dos produtos) 
2,55 1,45 Para a esquerda (na direção dos reagentes) 
1,45 1,45 Sem variação (em equilíbrio) 


Para o primeiro conjunto de valores na tabela, О é menor que 
K e, portanto, deve ficar maior à medida que a reação avança 
no sentido do equilíbrio. О fica maior à medida que a 
concentração de reagentes diminui e a concentração de 
produtos aumenta — a reação avança para a direita. No 
segundo conjunto de valores, О é maior que К e, portanto, 
deve ficar menor à medida que a concentração avança no 
sentido do equilíbrio. О fica menor à medida que a 


concentração de reagentes aumenta e a concentração de 


produtos diminui — a reação avança para a esquerda. No 
terceiro conjunto de valores, О = К, implicando que a reação 
está em equilíbrio — a reação não avança em nenhum dos 
sentidos. 


Resumindo Previsões do Sentido da Variação: 


O quociente de reação (О) em relação à constante de 
equilibrio (K) é uma medida do avanço de uma reação 
em direção ao equilíbrio. 


> О < К А reação avança рага а direita (no sentido dos 
produtos). 


> О > К А reação avança рага a esquerda (no sentido dos 
reagentes). 


> О = КА reação está em equilíbrio. 
EXEMPLO 14.7 Previsão do Sentido de uma Reação pela 


Comparação de Q com K 


Considere a reação e sua constante de equilibrio: 

L(g) + С) = 2 1Cl(g) К, = 81,9 
Uma mistura de reação contém P, = 0,114 atm, Ра, = 0,102 
atm e Pia = 0,355 atm. A mistura de reação está em 
equilibrio? Se não, em que sentido a reação vai avançar? 


SOLUÇÃO 


Para determinar o avanço da reação em relação ao estado de 
equilíbrio, primeiro calcule О. 


PE 
О - ( ІСІ ) 
PP, 


(0355) 
© (0,114)(0,102) 


© 


= 10.8 
Compare О com К. 
O, = 10,8; K, = 81,9 


Como О, < К, a reação não está em equilíbrio e avançará para 
a direita. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.7 


Considere a reação e sua constante de equilíbrio: 


N204(2) == 2 NOxg) К. = 5,85 X 107° (em alguma temperatura) 


Uma mistura de reação contém [NO,] = 0,0255 Ме [N,0,] = 0,0331 М. Calcule 
О. e determine o sentido no qual a reação avança. 


Associação Conceitual 14.5 Qek 


—— 


Na reação N>04(2) == 2 NOs(g), uma mistura de reação, a 
uma certa temperatura, inicialmente contém N,0, e МО, em 
seus estados padrão (veja a definição de estado padrão na 
Seção 6.9). Se K, = 0,15, que afirmativa é verdadeira em 
relação à mistura de reação antes de ocorrer qualquer reação? 


(a) О = К; a reação está em equilibrio. 
(b) О < К; a reação avançará para a direita. 


(с) О> К, a reação avançará para a esquerda. 


14.8 Determinação das Concentrações de 
Equilíbrio 

Na Seção 14.6, discutimos como calcular a constante de 
equilíbrio a partir das concentrações de equilíbrio dos 
reagentes e produtos. Da mesma forma, queremos calcular 
concentrações de equilíbrio de reagentes ou de produtos a 
partir da constante de equilíbrio. Estes tipos de cálculos são 
importantes porque nos permitem calcular a quantidade de um 
reagente ou um produto em equilíbrio. Por exemplo, em uma 
reação de síntese, poderíamos querer saber quanto produto se 
forma quando a reação atinge o equilíbrio. Ou, no equilibrio 
hemoglobina-oxigênio discutido na Seção 14.1, poderíamos 
querer saber a concentração de hemoglobina oxigenada 
presente em certas concentrações de oxigênio dentro dos 
pulmões ou músculos. 


Podemos dividir estes tipos de problemas em duas classes: 
(1) determinar concentrações de equilíbrio quando 
conhecemos a constante de equilíbrio e apenas uma das 
concentrações de equilíbrio dos reagentes e produtos, e (2) 
determinar concentrações de equilíbrio quando conhecemos a 
constante de equilíbrio e apenas as concentrações iniciais. A 
segunda classe de problema é mais dificil que a primeira. 
Examinemos cada uma separadamente. 


Determinação das Concentrações de Equilíbrio a 
partir da Constante de Equilíbrio e de Apenas Uma 
das Concentrações de Equilíbrio dos Reagentes e 
Produtos 


Podemos usar a constante de equilíbrio para calcular a 
concentração de equilíbrio de um dos reagentes ou de um dos 
produtos, dadas as concentrações de equilíbrio dos outros 
reagentes e produtos. Para resolver este tipo de problema, 
podemos seguir nosso procedimento geral de solução de 
problemas. 


EXEMPLO 14.8 Determinação das Concentrações de Equilíbrio 
Sendo Conhecidas a Constante de Equilíbrio e Apenas Uma das 


Concentrações de Equilíbrio dos Reagentes e Produtos 


Considere a reação seguir: 
2 COFy(g) == COXg) + CFatg) К, = 2,00 a 1000 °С 
Em uma mistura em equilíbrio, a concentração de COF, é 


0,255 M e a concentração de CF, é 0,118 M. Qual é a 
concentração de equilíbrio de CO,? 


ORGANIZE Você tem a constante de equilíbrio de uma 
reação química, juntamente com as concentrações de 
equilíbrio do reagente e de um produto. Pede-se que 
determine a concentração de equilíbrio do outro produto. 


DADOS: [COF,] = 0,255 M 
[CF] = 0,118 M 
Кс = 2,00 


DETERMINE: [СО] 


ESTRATÉGIA Você pode calcular a concentração do 
produto utilizando as quantidades dadas e a expressão de K.. 


PLANO CONCEITUAL 


| [COE,) [CE К, р | [co] | 
„ _ [co,][cF,] 
© [CORF 


SOLUÇÃO Resolva a expressão de equilíbrio para [СОЈ e, 
então, substitua os valores apropriados para calculá-la. 


SOLUÇÃO 

CO] = g COR 
E * [СЕ] 

[СО] = 2 00( LZ = 1,10M 
: 0,118 


VERIFICAÇÃO Verifique sua resposta substituindo 
mentalmente os valores dados da [COF;,] e [СЕ,] bem como 
seu valor calculado de CO, na expressão de equilíbrio. 
_ [CO)][CF,] 
[СОЕ,]? 


Foi observado que a [СО,] é quase igual a 1. A [СОЕ,]? = 
0,06 e a [CF,] = 0,12. Portanto, К, é aproximadamente 2, 
conforme dado no problema. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.8 


O iodo diatômico [1,] decompõe-se a uma temperatura elevada formando 
átomos de | segundo a reação: 
L(g) == 21(g) К, = 0,011 а 1200 °С 


Em uma mistura em equilíbrio, a concentração de |, é 0,10 М. Qual é a 


concentração de equilíbrio do |? 


Determinação das Concentrações de Equilíbrio a 
partir da Constante de Equilíbrio e das 
Concentrações ou Pressões Iniciais 


Mais frequentemente, conhecemos a constante de equilíbrio е 
somente as concentrações iniciais de reagentes e precisamos 
determinar as concentrações de equilibrio dos reagentes ou 
produtos. Estes tipos de problemas geralmente são mais 
complicados que os que acabamos de examinar e exigem um 
procedimento específico para sua solução. O procedimento 
possui certas semelhanças com o utilizado nos Exemplos 14.5 
e 14.6, nos quais montamos uma tabela IVE que mostra as 
condições iniciais, as variações e as condições de equilibrio. 
No entanto, diferente dos Exemplos 14.5 e 14.6, neste caso as 
variações de concentração não são conhecidas e são 
representadas com a variável x. Por exemplo, considere 
novamente a reação simples: 
A(g) == 2B(g) 


Suponha que, como antes (veja a Seção 14.6), tenhamos uma 
mistura de reação onde a concentração inicial de А ё 1,0Mea 
concentração inicial de B é 0,00 M. No entanto, agora 
conhecemos a constante de equilíbrio, K = 0,33, e queremos 
determinar as concentrações de equilíbrio. Montamos a tabela 
IVE com as concentrações iniciais dadas e, então, 


representamos a variação desconhecida de [А] com a variável 
x conforme a seguir: 


[A] [B] 


Inicial 10 000 Representam as 


variações a partir das 
m- condições iniciais com 
a variável x. 


Variação =X +2x 
Equilíbrio 1,0 — x 2X 


Observe que, devido à estequiometria da reação, a variação da 
[В] tem que ser +2x. Como anteriormente, cada concentração 
de equilíbrio é o somatório dos dois valores acima dela na 
tabela IVE. Para determinar as concentrações de equilíbrio de 
A e B, precisamos obter o valor da variável x. Como sabemos 
o valor da constante de equilíbrio, podemos usar a expressão 
da constante de equilíbrio para montar uma equação na qual x 
é a única variável: 
BP _ (2%)? 


К = = = 0,33 
[А] 10-x 


ou mais simplesmente: 
4x? 

l0 -x 
Esta equação é quadrática — ela contém a variável x elevada 
à segunda potência. Em geral, podemos resolver equações 
quadráticas com a fórmula quadrática (veja o Apêndice IC), 
que apresentamos no Exemplo 14.10. No entanto, caso a 
equação quadrática seja um quadrado perfeito, podemos 
resolvê-la por meios mais simples, conforme mostra о 
Exemplo 14.9. Para ambos os exemplos, damos o 
procedimento geral na coluna esquerda e aplicamos o 
procedimento em dois problemas diferentes do exemplo, nas 


colunas central e direita. Posteriormente nesta seção, vamos 
ver que as equações quadráticas podem frequentemente ser 
simplificadas através de algumas aproximações baseadas em 
nosso conhecimento de química. 


PROCEDIMENTO PARA... 


Determinação das Concentrações de Equilíbrio a partir das 
Concentrações Iniciais e da Constante de Equilíbrio 


Para resolver estes tipos de problemas, siga o procedimento dado. 


EXEMPLO 14.9 


Determinação das Concentrações de Equilíbrio a partir das 
Concentrações Iniciais e da Constante de Equilíbrio 


Considere a reação: 
№,(2) + Ole) == 2NO(g) 
К. = 0,10 (a 2000 °С) 
Uma mistura de reação, a 2000 °С, contém inicialmente [№] = 0,200 M e [0,] 
= 0,200 M. Determine as concentrações de equilíbrio dos reagentes e do 
produto a esta temperatura. 


EXEMPLO 14.10 


Determinação das Concentrações de Equilíbrio a partir das 
Concentrações Iniciais e da Constante de Equilíbrio 


Considere a reação: 


К. = 0,36 (a 100%C) 


Uma mistura de reação, a 100 °С, contém inicialmente [NO,] = 0,100 М. 
Determine as concentrações de equilíbrio de NO, e N,0, a esta temperatura. 


1. Utilizando a equação balanceada como guia, prepare uma 
tabela que mostra as concentrações inicias conhecidas dos 
reagentes e produtos. Deixe espaço na tabela para as variações 


das concentrações e para as concentrações de equilíbrio. 


No(g) + 009) = 2 №(9) 

[№] [0,] [NO] 
Inicial 0,200 0,200 0,00 
Variação 
Equilíbrio 

№0,(9) = 2 NO,(g) 
[N,0,] [NO,] 

Inicial 0,00 0,100 
Variacáo 
Equilíbrio 


2. Utilize as concentrações iniciais para calcular o quociente 
de reação (Q) para as concentrações iniciais. Compare Q 


com K para prever o sentido no qual a reação vai avançar. 


[NOP (0,00)? 
© INAO]  (0,200)(0,200) 
=0 


0 < K; portanto, a reação vai avançar para a direita. 


[NO] (0.100)? 
О. = Re а 


“INO] 0,00 


= 00 


Q > K; portanto, a reação vai avançar para a esquerda. 


3. Represente a variação da concentração de um dos 
reagentes ou produtos com a variável x. Defina as variações 
das concentrações dos outros reagentes ou produtos em 
termos de x. Geralmente é mais conveniente fazer com que x 
represente a variação de concentração do reagente ou produto com 


o menor coeficiente estequiométrico. 


No(9) + 009) = 2 №(9) 
[№] [0,] [NO] 
Inicial 0,200 0,200 0,00 
Variação —X =X +2x 


Equilíbrio 


N0,(9) = 2 NO,(g) 


[N,0,] [NO,] 
Inicial 0,00 0,100 
Variacáo +Х —2Х 


Equilíbrio 


4. Some cada coluna de cada reagente e de cada produto para 
determinar as concentrações de equilíbrio em termos das 


concentrações iniciais e da variável x. 


No(g) + 0,9) = 2 NO(g) 
[№] [0,] [М0] 
Inicial 0,200 0,200 0,00 
Variação -X -X +2x 
Equilíbrio 0,200-x 0,200-x 2х 
№0,(9) = 2 №9) 
[N,0,] [NO,] 
Inicial 0,00 0,100 


Variacáo +x -2x 


Equilíbrio X 0,100 — 2x 


5. Substitua as expressões das concentrações de equilíbrio 
(da etapa 4) na expressão da constante de equilíbrio. 
Usando o valor dado da constante de equilíbrio, resolva a 
expressão para a variável x. Em certos casos, como o Exemplo 
14.9, você pode tirar a raiz quadrada de ambos os lados da 
expressão para resolver para x. Em outros casos, como o Exemplo 
14.10, você deve resolver uma equação quadrática para determinar 


X. 


Lembre-se da fórmula quadrática: 


а tbxtc=0 
Ds de Vb? — 4ac 
E 2а 


X 


Е [NO]? 
“ [N2][O)»] 


_ (2х)? 
(0,200 — x)(0,200 — х) 
QA 
(0,200 — х} 


/ 0,10 = a 


0,200 — x 
V0,10 (0,200 — х) = 2х 
v0,10 (0,200) — \/0,10х 
= 2х 
0,063 = 2x + V0,10x 
0,063 = 2,3x 
x = 0,027 


0,10 


_ [NO]? 
[N204] 
_ (0,100 — 2х)? 
= X 
= + 
ге оссо 
0,36х = 0,0100 — 0,400x + 4x? 
4x? — 0,76x + 0,0100 = 0 (quadrática) 
6+ М — дас 
2а 

_ — (0,76) + V (—0,76)?— 4 (4) (0,0100) 


2(4) 


_ 0,76 + 0,65 
8 
х = 0,176 ou х = 0,014 


6. Substitua xnas expressões das concentrações de equilíbrio 
dos reagentes e produtos (da etapa 4) e calcule as 
concentrações. Em casos onde você resolveu uma equação 
quadrática e têm dois valores de x, escolha o valor de x que dê uma 
resposta fisicamente realista. Por exemplo, rejeite o valor de x que 


resulte em quaisquer concentrações negativas. 


[М] = 0,200 — 0,027 


= 0,173 M 
[O,] = 0,200 — 0,027 
= 0,173 M 
[NO] = 2(0,027) 

0,054 M 


Rejeitamos a raiz x = 0,176 porque ela dá uma concentração negativa de 
N02. Usando x = 0,014, obtemos as concentrações a seguir: 


[NO,] = 0,100 — 2x 

= 0,100 — 2(0,014) = 0,072 M 
[N204] = x 

= 0,014 M 


7. Verifique sua resposta pela substituição dos valores de 
equilíbrio calculados na expressão de equilíbrio. O valor 
calculado de K deverá coincidir com o valor dado de K. 
Observe que erros de arredondamento poderiam causar uma 
diferença no algarismo menos significativo ao comparar valores da 


constante de equilíbrio. 


_ [NOP 
“О. 
(0,054)? 
E (0,173)(0,173) 
Como o valor calculado de Kc coincide com o valor dado (um dígito no 
algarismo menos significativo), a resposta é válida. 


= 0,097 


[NO]? _ (0,072)? 
© [N,0,] 0,014 
= 0,37 
Сото o valor calculado de Кс coincide com o valor dado (um dígito no 
algarismo menos significativo), a resposta é válida. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.9 


A reação do Exemplo 14.9 é realizada a uma temperatura diferente na qual 
К. = 0,055. No entanto, desta vez a mistura de reação começa com apenas о 
produto, [NO] = 0,0100 M, e nenhum reagente. Determine as 
concentrações de equilíbrio де №, O, e NO em equilíbrio. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.10 


A reação do Exemplo 14.10 é realizada à mesma temperatura, mas desta 
vez a mistura de reação contém inicialmente apenas o reagente, [N,0,] = 
0,0250 М, e nenhum NO,. Determine as concentrações de equilíbrio de №0, 
е NO.. 


Quando as condições iniciais são dadas em termos de pressões 
parciais (em lugar de concentrações) e a constante de 


equilíbrio é dada сото K, em vez de K., utilizamos o mesmo 
procedimento, porém substituímos concentrações por pressões 
parciais, conforme mostra o Exemplo 14.11. 


EXEMPLO 14.11 Determinação das Pressões Parciais sendo 


Dadas a Constante de Equilíbrio e as Pressões Parciais Iniciais 


Considere a reação: 
(6) + Cl(g) = 21Cl(g) К, = 81,9 (а 25 °С) 


Uma mistura de reação, а 25 °С, contém inicialmente P, = 
0,100 atm, Pc, = 0,100 atm e Pri = 0,100 atm. Determine as 
pressões parciais de equilíbrio de L, Cl, е ІСІ a esta 
temperatura. 


SOLUÇÃO 


Siga o procedimento utilizado nos Exemplos 14.5 e 14.6 
(usando pressões parciais no lugar de concentrações) para 
resolver o problema. 


1. Usando a equação balanceada como guia, prepare uma 
tabela que mostre as pressões parciais iniciais dos 
reagentes e produtos. 


L(g) + Cbg = 2 ICI(g) 


Р, Ра, Pa 
(atm) (аёт) (atm) 


Inicial 0,100 0,100 0,100 
Variação 


Equilíbrio 


2. Utilize as pressões parciais iniciais para calcular o 
quociente de reação (О). Compare О com К para prever o 
sentido no qual a reação vai avançar. 

(Pro)? (0,100)? 

“Pa  (0,100X(0,100) — 

K, = 81,9 (dado) 


p 
О < К; portanto, a reação avançará para a direita. 


Qp 


3. Represente a variação da pressão parcial de um dos 
reagentes ou produtos com a variável x. Defina as 
variações das pressões parciais dos outros reagentes ou 
produtos em termos de x. 


L(g) + Chg = 2 ICI (g) 


Р Ра, Ра 
(atm) (ат) (atm) 


Inicial 0,100 0,100 0,100 
Variação —(x) —(x) +2x 
Equilíbrio 


4. Some cada coluna de cada reagente e produto para 
determinar as pressões parciais de equilíbrio em termos 
das pressões parciais iniciais e da variável x. 


L(g) + Chg = 2 ICI(g) 


Po Pq, Ра 
(atm) (atm) (atm) 


Inicial 0,100 0,100 0,100 


Variação —(x) —(x) +2x 


Equilíbrio 0100 0,100 0,100 
—(x) —(x) +2(x) 


5. Substitua as expressões das pressões parciais de equilíbrio 
(da etapa 4) na expressão da constante de equilíbrio. 
Utilize o valor dado da constante de equilíbrio para 
resolver a expressão para a variável x. 


_ (Ро) _ 0100 + 20) _ 
PPP (0,100 — х)00,100 — х) 
(0,100 + 2x7 


81,9 = (0,100 = х? (quadrado perfeito) 
0,100 + 2x) 

vero = | 
(0,100 — x) 


V81,9 (0,100 — x) = 0,100 + 2x 
V81,9 (0,100) — \/81,9х = 0,100 + 2x 


V 81,9 (0,100) — 0,100 = 2x + V 81,9 х 
0,805 = 11,05x 
x = 0,0729 


6. Substitua x nas expressões das pressões parciais de 
equilíbrio dos reagentes e produtos (da etapa 4) e calcule 
as pressões parciais. 

Ру, = 0,100 — 0,0729 = 0,027 atm 
Pa, = 0,100 — 0,0729 = 0,027 atm 
Русу = 0,100 + 2(0,0729) = 0,246 atm 


7. Verifique sua resposta pela substituição das pressões 
parciais de equilíbrio calculadas na expressão de 
equilíbrio. O valor calculado de K deverá coincidir com 
o valor dado de К. 

(Pre) (0,246)? 
Р РР, (0027/0027) — 


Como o valor calculado de K, coincide com o valor dado 
(dentro da incerteza indicada pelos algarismos significativos), 
a resposta é válida. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.11 


А reação entre |, e Cl, do Exemplo 14.11 é realizada à mesma temperatura, mas 


= 0,00 atm. Determine as pressões parciais de equilíbrio de todas as três 
substâncias. 


Aproximações Simplificadoras na Solução de 
Problemas de Equilíbrio 


Para certos problemas de equilíbrio do tipo dos Exemplos 
14.9, 14.10 e 14.11, podemos fazer uma aproximação que 
simplifica os cálculos sem nenhuma perda significativa de 
exatidão. Por exemplo, se a constante de equilibrio é 
relativamente pequena, a reação não avançará muito para a 
direita. Portanto, se a concentração inicial do reagente é 
relativamente grande, podemos fazer a suposição de que x seja 
pequeno em relação à concentração inicial do reagente. Para 
ver como esta aproximação funciona, considere novamente a 
reação simples А ==> 2 В. Tal como antes, suponha que 
tenhamos uma mistura de reação na qual a concentração inicial 
de Aé 1,0 М e a concentração inicial de В é 0,0 М e que 
queiramos determinar as concentrações de equilíbrio. No 
entanto, suponha que neste caso a constante de equilíbrio seja 
muito menor, digamos, К = 3,3 x 107. A tabela ТУЕ é idêntica 
aquela que montamos anteriormente: 


[A] [B] 


Inicial 1,0 0,0 


Variação -X +2x 


Equilíbrio 1,0-х 2x 


Exceto pelo valor de К, terminamos com a mesma equação 
quadrática que tínhamos antes: 


B]? (2x)? 
к= ІВ (9 233x105 
[A] 10-« 


ou mais simplesmente: 


4x 
LO — x 


= 33 х 107° 


Podemos rearranjar esta equação quadrática para a forma 
padrão e resolvê-la utilizando a fórmula quadrática. Porém, 
como K é pequeno, a reação não vai avançar muito no sentido 
dos produtos e, portanto, x também será pequeno. Se x é muito 
menor que 1,0, então, (1,0 — x) (a grandeza no denominador) 
pode ser aproximado por (1,0): 

4 


| = 3,3 х 107° 
(10 — £) 


Esta aproximação simplifica grandemente a equação, que pode 
ser resolvida para x como segue: 
4? 
10 
4 = 3,3 х 107? 
13,33 х 1055 


= ү 


Podemos verificar a validade desta aproximação comparando 


3.3 х 107° 


= 0,0029 


o valor calculado de х сот o número do qual ele foi subtraído. 
А razão entre x е o número do qual ele foi subtraído deverá ser 
menor que 0,05 (ou 5 %) para a aproximação ser válida. Neste 
caso, x foi subtraído de 1,0 e, sendo assim, a razão entre о 
valor de x e 1,0 é calculada como segue: 


0,0029 
1,0 


х 100% = 0,29% 


Portanto, a aproximação é válida. Nos Exemplos 14.12 е 
14.13, consideramos dois problemas quase idênticos — a 
única diferença é a concentração inicial do reagente. No 
Exemplo 14.12, a concentração inicial do reagente é 
relativamente grande, a constante de equilíbrio é pequena e a 
aproximação de que x é pequeno funciona bem. No entanto, no 
Exemplo 14.13, a concentração inicial do reagente é muito 
menor e, mesmo a constante de equilíbrio sendo a mesma, a 
aproximação de que x é pequeno não funciona (porque a 
concentração inicial também é pequena). Em casos assim, 
temos duas opções para resolver o problema. Podemos ou 
resolver a equação exatamente (utilizando a fórmula 
quadrática, por exemplo) ou podemos usar o método de 
aproximações sucessivas, que é apresentado no Exemplo 
14.13. Neste método, nós essencialmente resolvemos para x 
como se ele fosse pequeno e, então, substituímos o valor 
obtido de novo na equação (onde x foi inicialmente ignorado) 
para resolver para x novamente. Isto pode ser repetido até que 
o valor de x pare de variar com cada iteração, uma indicação 
de que chegamos a um valor aceitável de x. 


Observe que a aproximação de que x é pequeno não 
implica que x seja zero. Se fosse o caso, as concentrações de 
reagente e produto não variariam a partir dos seus valores 
iniciais. A aproximação de que x é pequeno simplesmente 
significa que, quando x é somado ou subtraído de outro 
número, ele não muda muito aquele número. Por exemplo, 
podemos calcular o valor da diferença 1,0 — x, quando x = 3,0 
х 107; 

1,0 — х = 1,0 – 3,0 х 107* = 0,9997 = 1,0 


Como o valor de 1,0 é conhecido com apenas dois algarismos 
significativos, subtrair o x pequeno não altera o valor. Esta 
situação é semelhante a você se pesar em uma balança de 
banheiro com e sem uma moeda de 1 centavo no bolso. A 
menos que sua balança seja excepcionalmente precisa, 
remover a moeda do seu bolso não vai alterar a leitura na 
balança. Isto não implica que a moeda seja leve, apenas que o 
peso dela é pequeno quando comparado ao peso do seu corpo. 
Você pode ignorar o peso de uma moeda de 1 centavo na 
leitura do seu peso sem nenhuma perda detectável de exatidão. 


PROCEDIMENTO PARA... 


Determinação das Concentrações de Equilíbrio a partir das 
Concentrações Iniciais nos Casos em que a Constante de Equilíbrio 
é Pequena 


Para resolver estes tipos de problemas, siga o procedimento dado. 


EXEMPLO 14.12 


Determinação das Concentrações de Equilíbrio a partir das 
Concentrações Iniciais nos Casos em que a Constante de Equilíbrio é 
Pequena 


Considere a reação de decomposição do sulfeto de hidrogênio: 
Considere a reação de decomposição do sulfeto de hidrogênio: 
2H,5(9) = 2 Н,(9) + 5,09) K.= 1,67 х 107 a 800 °C 


Um recipiente de reação de 0,500 L inicialmente contém 0,0125 mol de Н25, 
a 800 °С. Determine a concentração de equilíbrio de Н,е $}. 


EXEMPLO 14.13 


Determinação das Concentrações de Equilíbrio a partir das 
Concentrações Iniciais nos Casos em que a Constante de Equilíbrio é 
Pequena 


Considere a reação de decomposição do sulfeto de hidrogênio: 
29,5(9) = 2 Н,(9) + 5,(9) K.= 1,67 х 107 a 800 °C 


Um recipiente de reação de 0,500 L inicialmente contém 1,25 x 10 mol de 
H-S, a 800 °С. Determine as concentrações de equilíbrio de Н,е $». 


1. Utilizando a equação balanceada como guia, prepare uma tabela 
que mostra as concentrações iniciais conhecidas dos reagentes e 
produtos. (Nestes exemplos, você deve calcular primeiramente a 
concentração de Н,5 a partir do número de mols e do volume 


fornecidos.) 


| 0,0125 mol _ 
[H-S] = == = 0,0250 M 
ш 0.500 L 


2 Н,5(0) == 2 HxAg) + 5,(2) 
[95] [H,] [S,] 
Inicial 0,0250 0,00 0,00 
Variacáo 


Equilíbrio 


1,25 х 1074 mol 
0.500 L 
= 2,50 х 107+ M 
2 Н,5(0) == 2 Н,(0) + 5,(0) 


[H2S] = 


[9,5] [9] [S,] 
Inicial 2,50 x 10* 0,00 0,00 
Variação 
Equilíbrio 


2. Utilize as concentrações iniciais para calcular o quociente de reação 
(0). Compare Q com K para prever o sentido no qual a reação vai 


avançar. 


Por inspeção, Q = 0; a reação vai avançar para a direita. 


Por inspeção, Q = 0; a reação vai avançar para a direita. 


3. Represente a variação da concentração de um dos reagentes ou 
produtos com a variável x. Defina as variações das concentrações 


dos outros reagentes ou produtos em relação a x. 


2 H,5(9) = 2 H,(9) + 5,(д) 


[H,S] [H,] [S,] 


Inicial 0,0250 0,00 0,00 
Variação —2X +2Х +x 


Equilíbrio 


2 H,5(9) = 2 (9) + 5,0) 


[95] [H,] [S,] 
Inicial 2,50 x 10* 0,00 0,00 
Variação —2X AZ +Х 


Equilíbrio 


4. Some cada coluna de cada reagente e produto para determinar as 


concentrações de equilíbrio em termos das concentrações iniciais e 


da variável x. 
2Н;5(д) = 2 H,(g) + 5,(9) 
[9,5] [9] [5] 
Inicial 0,0250 0,00 0,00 
Variação —2x +2x +x 
Equilíbrio 0,0250 — 2x 2х Х 


2 H,5(9) = 2 H,(9) + 5,9) 


[Н;$] [9] [S,] 


Inicial 2,50 x 10* 0,00 0,00 
Variação =2X +2x Ex 
Equilíbrio 2,50 x 104 — 2x 2x X 


5. Substitua as expressões das concentrações de equilíbrio (da etapa 


4) na expressão da constante de equilíbrio. Utilize o valor dado da 
constante de equilíbrio para resolver a equação resultante da 


variável x. 


Neste caso, a equação resultante é cúbica em x. Embora a equação 
cúbica possa ser resolvida, as soluções nem sempre são simples. No 
entanto, como a constante de equilíbrio é pequena, sabemos que a 
reação não avança muito para a direita. Portanto, x será um 
número pequeno e pode ser desprezado em quaisquer 
quantidades em que for somado ou subtraído de outro número 


(contanto que o próprio número não seja muito pequeno). 


Verifique se sua aproximação foi válida ou não comparando o valor 
calculado de x com o número ao qual foi somado ou do qual foi 
subtraído. A razão entre os dois números deverá ser menor que 
0,05 (ou 5 %) para a aproximação ser válida. Se a aproximação não 


for válida, passe para a etapa 5a. 


_ [H, ]2[$,) 
[HS]? 
(2x)°x 
(0,0250 — 2x)? 


4х) 
(0,0250 — 2x)? 
х é pequeno 
4х? 
(0,0250 — 2х)? 
40 
6,25 х 1074 
6,25 х 107*(1,67 х 1077) = 4х 


167 х 1077 = 


1,67 х 107? = 


1.67 х 107” = 


y _ 6,25 х 101,67 х 107?) 
ү EE ——_— — —_—_  — um 
4 
х = 2,97 х 10* 


Verificando a aproximação de que x é pequeno: 


2,97 х 1074 


x , = 1,194 
0,0250 е8 Ан 


А aproximação de que x é pequeno é válida, siga рага a etapa 6. 


н, |?[ $› 
y _ PIS) 
[н›$ |? 
Е (2х)2х 
© (2,50 х 107* — 2x)? 
4? 
1,67 x 1077 = ———— a 
(2,50 X 1074 — 2x)? 
x é pequeno. 
—7 Ах? 
1,67 X 1077 = => 
(2,50 х 10 *— 2y 
4 
1,67 х 1077 = ———— 
6,25 х 10 


6.25 х 101.67 х 1077) = 4% 


+ _ 6,25 х 101,67 х 107?) 
тыс A 
х = 1,38 х 107° 
Verificando a aproximação de que х é pequeno: 


1.38 х 1075 


х 100% 
2,50 х 10 


5,52 % 


А aproximação não satisfaz à regra de < 5 % (embora esteja próximo). 


5a. Sea aproximação não é válida, você pode ou resolver a equação 


exatamente (à mão ou com sua calculadora) ou utilizar o método 
de aproximações sucessivas. Neste caso, utilizamos o método de 


aproximações sucessivas. 


Substitua o valor obtido para x na etapa 5 de volta na equação 
cúbica original, mas somente no ponto exato, onde se supôs que x 


fosse desprezível, e, então, resolva a equação para x novamente. 


Continue este procedimento até que o valor de x obtido com a 


solução da equação seja o mesmo que o substituído na equação. 


а 455 
1,67 Ж10°=-———————_ 
(2,50 х 1074 — 2x)? 
х = 1,38 X 107? 
1.67 х 1077 = 


4? 
(2,50 х 1074 — 2,76 х 1073)? 


х= 127 х 10 
Se substituirmos este valor de х de volta па equação cúbica е а resolvermos, 


vamos obter x = 1,28 x 10”, que é quase idêntico a 1,27 x 10*. Desse 
modo, chegamos à melhor aproximação de x. 


6. Substitua x nas expressões das concentrações de equilíbrio dos 


reagentes e produtos (da etapa 4) e calcule as concentrações. 


[Н,5] = 0,0250 — 2(2,97 х 107?) 
= 0,0244 М 
[Н] = 2(2,97 х 107%) 
= 5,94 х 10“M 
[5] = 2,97 x 1074M 


[H,S] = 2,50 х 104 — 2(1,28 х 107°) 
2,24 х 10“M 
[Н] = 2(1,28 х 1075) 
= 2,56 х 10M 
[S,] = 1,28 х 107 M 


7. Verifique sua resposta pela substituição dos valores de equilíbrio 
calculados na expressão de equilíbrio. O valor calculado de K 
deverá coincidir com o valor dado de К. Observe que o método de 
aproximação e os erros de arredondamento poderiam causar uma 
diferença de até cerca de 5 % quando comparado com os valores 


da constante de equilíbrio. 


_ (5,94 х 107*)*(2,97 x 107?) 
К (0,0244)? 
= 1,76 х 10” 

O valor calculado de K é próximo o suficiente do valor dado quando 


consideramos a incerteza introduzida pela aproximação. Portanto, a resposta 
é válida. 


(2,56 х 107°)2(1,28 х 107°) 
(2,24 х 107*)? 
1,67 X 1077 


O valor calculado de K é igual ao valor dado. Portanto, a resposta é válida. 


К. = 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.12 


A reação do Exemplo 14.12 é realizada à mesma temperatura com as 
concentrações iniciais a seguir: [Н,5] = 0,100 M, [H,] = 0,100 Ме [5] = 
0,00 М. Determine a concentração de equilíbrio de [S,]. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.13 


A reação do Exemplo 14.13 é realizada à mesma temperatura com as 
concentrações iniciais a seguir: [Н,5] = 1,00 x 10, М, [H,] = 0,00 Ме [5,] 
= 0,00 М. Determine a concentração de equilíbrio de [S,]. 


1arán + 
Associação oríceitual 14.6 A Aproximação de que x é pequeno 


Para a reação genérica, A(g) == B(g), considere cada valor 
de K e a concentração inicial de A. Para que conjunto é mais 
provável a aplicação da aproximação de que x é pequeno? 


(a) K= 1,0 x 105; [A] = 0,250 М 
(b) K= 1,0 x 102; [A] = 0,250 М 
(с) K= 1,0 x 105; [A] = 0,00250 M 
(d) K = 1,0 x 102; [A] = 0,00250 M 


14.9 0 Princípio de Le Chátelier: Como um Sistema 
em Equilíbrio Responde a Perturbações 


Vimos que um sistema químico que não esteja em equilíbrio 
tende a avançar no sentido do equilibrio e que as 
concentrações relativas dos reagentes e produtos em equilíbrio 
são caracterizadas pela constante de equilíbrio, K. No entanto, 
o que acontece quando um sistema químico já em equilíbrio é 
perturbado? O princípio de Le Châtelier afirma que o 
sistema químico responde de modo a minimizar a perturbação. 


Princípio de Le Châtelier: Quando um sistema 
químico em equilíbrio é perturbado, o sistema se 
desloca em um sentido que minimiza a perturbação. 


Em outras palavras, um sistema em equilíbrio tende a manter o 
equilibrio — ele é restabelecido quando perturbado. 


Podemos entender o princípio de Le Châtelier voltando à 
nossa analogia dos dois Países vizinhos. Suponha que as 
populações do País A e do País B estejam em equilíbrio. Isto 
significa que a velocidade das pessoas que se saem do País А e 
entram no País B é igual à velocidade das pessoas que entram 
no País А e saem do País В, e que as populações dos dois 
Países estão estáveis. 

País А == País B 

Agora imagine uma perturbação do equilíbrio (Figura 14.8). 
Suponha que haja um aumento notável da natalidade no País 
B. O que acontece? Depois de o País B ficar com maior 
população, a velocidade com que as pessoas saem do País B 
aumenta. O fluxo líquido de pessoas vai do País B para o País 
A. O equilíbrio é perturbado pelo surgimento de mais pessoas 
no País B, e as pessoas saem do País B em resposta. Com 
efeito, o sistema respondeu se deslocando no sentido que 
minimizou a perturbação. 


Por outro lado, o que acontece se há uma alta repentina de 
bebês no País А? À medida que o País A fica com maior 
população, a velocidade com que as pessoas saem do País A 
aumenta. O fluxo líquido de pessoas é para fora do País А е 
entrando no País В. O número de pessoas no País А 
inicialmente aumenta e o sistema responde: as pessoas se 
mudam do País A. Os sistemas químicos se comportam de 
modo similar; quando seu equilíbrio é perturbado, eles reagem 
se contrapondo à perturbação. Podemos perturbar um sistema 


em equilíbrio químico de diversas maneiras diferentes, 
incluindo variar a concentração de um reagente ou produto, 
variar o volume ou a pressão e variar a temperatura. Vamos 
considerar cada um separadamente. 


A analogia dos dois Países deve ajudar você a verificar os efeitos de 
perturbação de um sistema em equilíbrio — ela não deve ser tomada 
como um paralelo exato. 


Princípio de Le Chátelier: Uma Analogia 


O equilíbrio 
é perturbado 
quando 
a população 
do País B cresce. 


O sistema responde 
minimizando a perturbação. 


FIGURA 14.8 Uma Analogia de População para o Princípio de Le 
Chátelier Uma alta repentina de bebés no País В desloca o equilíbrio para 
a esquerda. As pessoas saem do País B (porque ele se tornou muito 
populoso) e migram para o País A até o equilíbrio ser restabelecido. 


0 Efeito da Variação de Concentração no Equilíbrio 


Considere a reação em equilíbrio químico a seguir: 


N,04(8) == 2 NOs(g) 


Suponha que perturbemos o equilíbrio adicionando NO, à 
mistura em equilíbrio (Figura 14.9). Em outras palavras, 
aumentamos a concentração de МО», o produto. O que 
acontece? Segundo o princípio de Le Châtelier, o sistema se 
desloca no sentido de minimizar a perturbação. A reação se 
desloca para a esquerda (avança no sentido inverso), 
consumindo parte do NO; adicionado e, desse modo, baixando 
sua concentração, conforme mostrado graficamente na Figura 
14.10a. 


[adição de МО». 


N204(g) == 2NO2(g) 
A 
f > y 
A reação se desloca 
| Para a esquerda. 


A reação se desloca para a esquerda porque o valor de O varia 
como segue: 


e Antes da adição de NO): O = K. 
* Imediatamente após a adição de NO,: O > К. 


• А reação se desloca para a esquerda para restabelecer о 
equilíbrio. 


Princípio de Le Chátelier: Variando a Concentração 


Adição de =” < O equilíbrio é mais 


N,04(9) == 2 №0) N204(8) == 2NO(g) 


q 
O sistema desloca-se 
para a esquerda. 


FIGURA 14.9 Princípio de Le Châtelier: O Efeito da Variação de 
Concentração A adição de МО» faz a reação se deslocar рага a esquerda, 
consumindo parte do NO, adicionado e formando mais N,04. 


Forma-se 


Adição de NO». 


Princípio de Le Chátelier: Representação Gráfica 


N204(2) == 2NO/;(g) 


| O equilíbrio 
Equilíbrio Equilíbrio | é restabelecido. 
original original | Q=K 
Q=K 
O equilíbrio | 
é perturbado 
adicionando 
NO». 0 + К 


O equilíbrio 
é perturbado 
adicionando 
№0, 0+ К 


Concentração 
Concentração 


Tempo Tempo 
(a) (b) 


FIGURA 14.10 Princípio de Le Chátelier: Variando a Concentração O 
gráfico mostra as concentrações de NO, е №04 na reação N,04(9) ——=> 
2 NOs(9) em função do tempo em três estágios distintos da reação: 
inicialmente em equilíbrio (esquerda), na perturbação do equilíbrio pela 
adição de mais МО, (a) ou NO, (b) à mistura de reação (centro), e no 
restabelecimento do equilíbrio (direita). 


Рог outro lado, о que acontece se adicionarmos N,0, 
(reagente) extra, aumentando a sua concentração? Neste caso, 
a reação se desloca para a direita, consumindo parte do N,O, 
adicionado e baixando a sua concentração, conforme 
demonstrado graficamente na Figura 14.10b. 


adição de №о)) 
NOdg) => 2 NO2(g) 
ay 
/ - RES. 
A reação se desloca 
| para a direita. 


А reação se desloca para a direita porque o valor de О varia 
como segue: 


e Antes da adição de №04: О = К. 
* Imediatamente após а adição de №04: О < К. 


• А reação se desloca para а direita para restabelecer о 
equilíbrio. 


Em ambos os casos, o sistema se desloca no sentido que 
minimiza a perturbação. Diminuir a concentração de um 
reagente (que faz О > К) faz o sistema se deslocar na direção 
dos reagentes para minimizar a perturbação. Diminuir a 
concentração de um produto (que faz О < К) faz o sistema se 
deslocar na direção dos produtos. 


Resumindo o Efeito da Variação de Concentração no 
Equilíbrio: 

Se um sistema químico está em equilíbrio: 
> Aumentar a concentração de um ou mais reagentes (que faz 


О < К) faz a reação se deslocar para a direita (na direção 
dos produtos). 


Aumentar a concentração de um ou mais produtos (que faz 
á О > K) faz a reação se deslocar para a esquerda (na 
direção dos reagentes). 


> Diminuir a concentração de um ou mais reagentes (que faz 
О > К) faz a reação se deslocar para a esquerda (na 
direção dos reagentes). 


> Diminuir a concentração de um ou mais produtos (que faz 
О < К) faz a reação se deslocar para a direita (na direção 
dos produtos). 


EXEMPLO 14.14 0 Efeito da Variação da Concentração по 
Equilíbrio 


Considere a reação a seguir em equilíbrio: 

CaCOx(s) == СаО(ѕ) + COs(g) 
Qual é o efeito de adicionar mais CO, à mistura de reação? 
Qual é o efeito de adicionar mais CaCOy? 


SOLUÇÃO 


A adição de mais СО» aumenta a concentração de CO; e faz a 
reação se deslocar para a esquerda. No entanto, adicionar 
mais CaCO; não aumenta a concentração de CaCO, porque o 
CaCO, é sólido e, sendo assim, tem uma concentração 
constante. Dessa maneira, a adição de mais CaCO, não 
provoca nenhum efeito na posição do equilíbrio. (Observe 
que, conforme verificamos na Seção 14.5, os sólidos não são 
incluídos na expressão de equilíbrio.) 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.14 


Considere a reação a seguir no equilíbrio químico: 


2 BrNO(g) == 2 NO(g) + Bry(g) 


Qual é o efeito de adicionar mais Br, à mistura de reação? Qual é o efeito de 
adicionar mais BrNO? 


0 Efeito da Variação do Volume (ou Pressão) no 
Equilíbrio 


Como um sistema em equilíbrio químico responde a uma 
variação de volume? Lembre-se do Capítulo 5 de que a 
variação do volume de um gás (ou uma mistura de gases) 
resulta em variação da pressão. Lembre-se também de que 
pressão e volume são inversamente relacionados: uma 
diminuição de volume causa um aumento da pressão, e um 
aumento de volume causa uma diminuição da pressão. Assim, 
se o volume de uma mistura de reação em equilíbrio químico 
sofre variação, a pressão varia e o sistema se desloca no 
sentido que minimiza tal variação. Por exemplo, considere a 
reação em equilíbrio a seguir em um cilindro equipado com 
um pistão móvel: 


Ao considerar o efeito da variação do volume, estamos supondo que a 
variação do volume ocorre a temperatura constante. 


№0) + 3 Hg) == 2 NH«(g) 


O que acontece se empurramos o pistão para baixo, 
diminuindo o volume e elevando a pressão (Figura 14.11)? 
Como o sistema químico responde para diminuir a pressão? 
Examine cuidadosamente os coeficientes da reação. Se a 
reação se desloca para a direita, 4 mol de partículas de gás são 
convertidos a 2 mol de partículas de gás. Da lei dos gases 
ideais (PV= nRT), sabemos que diminuir o número de mols de 
um gás (n) resulta em uma pressão mais baixa (P). Portanto, o 
sistema se desloca para a direita, diminuindo o número de 
moléculas de gás e baixando a pressão, minimizando a 
perturbação. 


Considere novamente a mesma mistura de reação em 
equilibrio. O que acontece se, desta vez, empurramos o pistão 
para cima, aumentando o volume (Figura 14.11b)? O volume 
maior resulta em uma pressão menor e o sistema responde 
elevando a pressão. Isto é feito deslocando-se para a esquerda, 
convertendo todos 2 mol de partículas de gás a 4 mol de 
partículas de gás, aumentando a pressão e minimizando a 


perturbação. 


Considere novamente a mesma mistura de reação em 
equilibrio. O que acontece se, desta vez, mantemos o mesmo 
volume, mas aumentamos a pressão adicionando um gás 
inerte à mistura? Embora a pressão global da mistura aumente, 
as pressões parciais dos reagentes e produtos não variam. 
Consequentemente, não há nenhum efeito e a reação não se 
desloca em qualquer direção. 


Resumindo o Efeito da Variação do Volume no 
Equilíbrio: 


Se um sistema químico está em equilíbrio: 


> Diminuir o volume faz a reação se deslocar na direção que 
tem menos mols de particulas de gás. 


> Aumentar o volume faz a reação se deslocar na direção que 
tem o número maior de mols de particulas de gás. 


Princípio de Le Chátelier: Variando a Pressão 


Aumento 
da pressão 


Diminuição Ф 
da pressão 


Ng) + 3Hlg) == 2NHxg) 


Geo 
o < A 
ho 
ьа 
4 mol de gás 2 mol de gás 


=m) 


A reação se desloca para a direita 


(na direção do lado com menos 
mols de partículas de gás). 


(a) 


Ng) + 3 H8) == 2NH«g) 


== 
ө с т 
ho 
a 
4 mol de gás 2 mol de gás 


e 


A reação se desloca para a esquerda 


(na direção do lado com mais 
mols de partículas de gás). 


(b) 


FIGURA 14.11 Princípio de Le Chátelier: O Efeito da Variação da 
Pressão (a) A diminuição do volume provoca um aumento na pressão, 
fazendo a reação se deslocar para a direita (menos mols de gás, pressão 
menor). (b) O aumento do volume provoca a diminuição na pressão, 
fazendo a reação se deslocar para a esquerda (mais mols de gás, pressão 


maior). 


> Se uma reação possui número igual de mols de gás em 


ambos os lados da equação química, então, uma variação 


do volume não produz nenhum efeito no equilíbrio. 


> A adição de um gás inerte à mistura mantendo o volume 


fixo não tem nenhum efeito no equilíbrio. 


EXEMPLO 14.15 O Efeito da Variação do Volume no Equilíbrio 


Considere a reação a seguir по equilíbrio químico: 
2 KCIOx(s) == 2 KCl(s) + 3 Os(g) 


Qual é o efeito de diminuir o volume da mistura de reação? E 
de aumentar o volume da mistura de reação? E de adicionar 
um gás inerte a volume constante? 


SOLUÇÃO 


A equação química tem 3 mol de gás à direita e zero mols de 
gás à esquerda. Diminuir o volume da mistura de reação 
aumenta a pressão e faz a reação se deslocar para a esquerda 
(na direção do lado com menos mols de partículas de gás). 
Aumentar o volume da mistura de reação diminui a pressão e 
faz a reação se deslocar para a direita (na direção do lado com 
mais mols de partículas de gás). Adicionar um gás inerte não 
tem qualquer efeito. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.15 


Considere a reação a seguir no equilíbrio químico: 
25052) + Og) == 250y(g) 


Qual é o efeito de diminuir o volume da mistura de reação? E de aumentar o 
volume da mistura de reação? 


Ао considerarmos o efeito da variação de temperatura, estamos 
supondo que o calor seja fornecido (ou removido) a pressão constante. 


0 Efeito da Variação de Temperatura no Equilíbrio 


Segundo o princípio de Le Châtelier, se a temperatura de um 
sistema em equilíbrio sofre variação, o sistema vai se deslocar 
no sentido que se contrapõe à variação. Se a temperatura é 
aumentada, a reação se deslocará no sentido que tende a 
diminuir a temperatura e vice-versa. Lembre-se, do Capítulo 6, 
de que uma reação exotérmica (AH negativo) emite calor: 


Reação exotérmica: А + В == С + D + calor 


Podemos pensar em calor como um produto em uma reação 
exotérmica. Em uma reação endotérmica (AH positivo), a 
reação absorve calor. 


Reação endotérmica: A + В + calor == С + р 


Podemos pensar em calor como um reagente em uma reação 
endotérmica. 


A uma pressão constante, a elevação da temperatura de 
uma reação exotérmica — pense nisto como adição de calor 
— é semelhante a adicionar mais produto, fazendo com que a 
reação se desloque para a esquerda. Por exemplo, a reação do 
nitrogênio com o hidrogênio formando amônia é exotérmica: 


Adição de calor 


М) + ЗН,(0) == 2NHx(g) + calor 
A 


K menor 
М. 


Р 
А reação se desloca para а a 


Elevar a temperatura de uma mistura em equilíbrio destes três 
gases faz a reação se deslocar para a esquerda, absorvendo 
parte do calor adicionado e formando menos produtos e mais 
reagentes. Observe que, diferente de adicionar mais NH; à 
mistura de reação (que não altera o valor da constante de 
equilibrio), variar a temperatura altera o valor da constante 
de equilíbrio. A nova mistura em equilibrio terá mais 
reagentes e menos produtos e, portanto, um valor menor de K. 


Por outro lado, diminuir a temperatura faz a reação se 
deslocar para a direita, liberando calor e gerando mais 
produtos porque o valor de K aumenta: 


O calor é removido 


Na(g) + 3Н,(0) == 2NH;(g) + calor 
— E TT—) 


A reação se desloca para a direita. 


K maior 


Ao contrário, em uma reação endotérmica, elevar a 
temperatura (adicionar calor) faz a reação se deslocar para a 
direita absorvendo o calor adicionado. Por exemplo, a reação a 
seguir é endotérmica: 


Adição de calor 


N,08) + calor == 2 NO(g) 
incolor castanho 


A reação se desloca para a direita. 
K maior 


Princípio de Le Châtelier: Variando a Temperatura 


f 
Temperatura menor: Temperatura maior: 
N20; favorecido МО; favorecido 


FIGURA 14.12 Princípio de Le Châtelier: O Efeito da Variação de 
Temperatura Como a reação é endotérmica, elevar a temperatura causa 
um deslocamento para a direita, no sentido da formação do МО» castanho. 


N204(g) + calor == 2NO)>(g) 


incolor castanho 


Elevar a temperatura de uma mistura em equilíbrio destes dois 
gases faz a reação se deslocar para a direita, absorvendo parte 
do calor adicionado e gerando mais produtos porque o valor de 
K aumenta. Como o N,O, é incolor e o NO, é castanho, os 


efeitos de variar a temperatura desta reação são facilmente 
vistos (Figura 14.12). Por outro lado, baixar a temperatura 
(removendo calor) de uma mistura de reação destes dois gases 
faz a reação se deslocar para a esquerda, liberando calor, 
formando menos produtos e diminuindo o valor de K: 


O calor é removido 


N204(g) + calor == 2NO»(g) 
incolor castanho 


— 


^ 
A reação se desloca рага a esquerda. 
K menor 


М, 


Resumindo о Efeito da Variação de Temperatura по 
Equilíbrio: 


Em uma reação química exotérmica, o calor é um produto. 


> Aumentar a temperatura faz uma reação exotérmica se 
deslocar para a esquerda (na direção dos reagentes); o 
valor da constante de equilíbrio diminui. 


> Diminuir a temperatura faz uma reação exotérmica se 
deslocar para a direita (na direção dos produtos); o valor 
da constante de equilíbrio aumenta. 


Em uma reação química endotérmica, o calor é um 
reagente. 


> Aumentar a temperatura faz uma reação endotérmica se 
deslocar para a direita (na direção dos produtos); a 
constante de equilíbrio aumenta. 


> Diminuir a temperatura faz uma reação endotérmica se 
deslocar para a esquerda (na direção dos reagentes); a 
constante de equilíbrio diminui. 


A adição de calor favorece a direção endotérmica. А remoção de calor 
favorece a direção exotérmica. 


EXEMPLO 14.16 O Efeito da Variação de Temperatura no 
Equilíbrio 


А reação a seguir é endotérmica: 
CaCOy(s) == CaO(s) + СО) 


Qual é o efeito do aumento da temperatura da mistura de 
reação? E da diminuição da temperatura? 


SOLUÇÃO 


Como a reação é endotérmica, podemos pensar em calor 
como reagente: 

Calor + CaCOx(s) == CaO(s) + COs(g) 
Elevar a temperatura é o equivalente a adicionar um reagente, 
fazendo a reação se deslocar para a direita. Diminuir a 
temperatura equivale a remover um reagente, fazendo a 
reação se deslocar para a esquerda. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 14.16 
А reação a seguir é exotérmica: 
2 508) + Og) == 2 50y(g) 


Qual é o efeito de aumentar a temperatura da mistura de reação? E de diminuir 


a temperatura? 


REVISÃO DO CAPÍTULO 


Teste de Autoavaliação 


01. 


02. 


03. 


04. 


Qual é a expressão correta da constante de equilíbrio (К) da reação 
entre o carbono e o gás hidrogênio formando metano mostrada a 


seguir? 
CH 
a [CH4] 
[Н] 
CH 
аА К 4] 
[C][H)] 
CH 
es [ al 
[СН] 
СН 
d) К, Б al 
[Н] 


А constante de equilíbrio da reação apresentada a seguir é К. =1,0 х 
10°. Uma mistura de reação em equilíbrio contém [A] = 1,0 x 107° М. 
Qual é a concentração de B na mistura? 

A(g) == B(g) 
a) 10x10M 
b) 1,0M 
c) 2,0M 
а) 1,0x10M 
Utilize os dados a seguir para determinar a constante de equilíbrio (К) 
da reação A(g) «== 2 B(g) + C(g) 


A(g) = 2X(g) + C(e) К, = 1,55 
B(g) = X(g) К. = 25,2 


a) 984 


b) 26,8 
c) 6,10x 10% 
d) 2,44x 10º 


A reação apresentada a seguir tem K, = 4,5 x 10°, a 825 К. Determine 
К. da reação nesta temperatura. 


CH(g) + СО (2) == 2 CO(g) + 2 Hx(g) 


05. 


06. 


07. 


а) 0,098 

b) 21х10 
c) 66 

d) 4,5x 107 


Considere a reação entre o NO e o Cl, formando NOCI: 

2 NO(g) + Cla(g) => 2 NOCI(g) 
Uma mistura de reação, a uma certa temperatura, contém 
inicialmente apenas [NO] = 0,50 М e [Cl,] = 0,50 М. Após a reação 
atingir o equilíbrio, a concentração de NOCI é 0,30 M. Determine o 
valor da constante de equilíbrio (К) a esta temperatura. 


d) 0,22 


Na reação 2 A(g) == B(g), a constante de equilíbrio é К, =0,76. 
Uma mistura de reação contém inicialmente 2,0 atm de cada gás (P, = 
2,0 atm e Pz = 2,0 atm). Que afirmativa é verdadeira em relação à 
mistura de reação? 


a) A mistura de reação está em equilíbrio. 
b) A mistura de reação avançará na direção dos produtos. 
c) A mistura de reação avançará na direção dos reagentes. 


d) Não é possível determinar a partir das informações fornecidas a 
direção futura da mistura de reação. 


Considere a reação entre o gás iodo e o gás cloro formando 
monocloreto de iodo: 


Lg) + Cly(g) == 2 ICl(g) Кр = 81,9 (a 298 К) 


Uma mistura de reação, a 298 К, contém inicialmente Р, = 0,25 atm e 
Pa, = 0,25 atm. Qual é a pressão parcial do monocloreto de iodo 
quando a reação atingir o equilíbrio? 


a) 0,17atm 
b) 0,64atm 
с) 0,41аїт 
d) 23atm 
08. Considere a reação de А formando В: 


2A(g) = В() К, = 1,8 х 107 (a 298 К) 


Uma mistura de reação, а 298 К, contém inicialmente [А] = 0,50 М. 
Qual é a concentração de B quando a reação atingir o equilíbrio? 


a) 90x 10°М 
Ы) 0,060M 
o) 0,030M 
d) 45x10M 


09. A decomposição do NH,HS é endotérmica: 
NH¿HS(s) == NHs(g) + Н,5(2) 


Que variação em uma mistura em equilíbrio da reação resulta na 
formação de mais Н,5? 


a) uma diminuição do volume do recipiente de reação (a 
temperatura constante) 


b) um aumento da quantidade de NH,HS no recipiente de reação 
c) um aumento da temperatura 
d) todas as respostas anteriores 


010. ОХҮ sólido se decompóe em X e Y gasosos: 
XY(s) == Х(р) + Y(£) Кр = 4,1 (а0 °С) 


Se a reação for realizada em um recipiente de 22.41, que quantidades 
iniciais de Хе Y resultarão na formação de XY sólido? 


a) 5moldeX;0,5 mol de Y 

b) 2,0 mol de X; 2,0 mol de Y 

c)  1moldeX; 1 mol de Y 

d) nenhuma das respostas anteriores 


011. Qual é o efeito de adicionar gás hélio (a temperatura constante) a uma 
mistura em equilíbrio da reação: 


CO(g) + Chie) == COCI(g) 
a) A reação se desloca no sentido dos produtos. 
b) A reação se desloca no sentido dos reagentes. 
c) A reação não se desloca em nenhuma direção. 


d) A reação se torna mais lenta. 


012. А reação Xo(g) == 2 X(g) ocorre em um recipiente de reação 
fechado, a volume e temperatura constantes. Inicialmente, o 
recipiente contém apenas X, a uma pressão de 1,55 atm. Após a 
reação ter atingido o equilíbrio, a pressão total é 2,85 atm. Qual é o 
valor da constante de equilíbrio, K,, da reação? 


a) 27 

b) 10 

c) 572 

d) 32 
Respostas: 1.(d) 2.(b) 3.(d) 4.(a) 5.(c) 6.(b) 7.(c) 8.(d) 9.(c) 10. 
(d) 11.(c) 12.(a) 


Termos Importantes 
Secáo 14.2 


reversível 

equilíbrio dinâmico 
Seção 14.3 

constante de equilibrio (К) 
lei da ação das massas 
Seção 14.7 

quociente de reação (О) 
Seção 14.9 


princípio de Le Chátelier 


Conceitos Fundamentais 
A Constante de Equilíbrio (14.1) 


> As concentrações relativas dos reagentes e dos produtos em 
equilibrio são expressas pela constante de equilíbrio, K. 


> A constante de equilíbrio mede até onde uma reação avança 
em direção aos produtos: um K grande (muito maior que 1) 
indica uma alta concentração de produtos em equilíbrio, e 
um К pequeno (menor que 1) indica uma baixa 
concentração de produtos em equilíbrio. 


Equilíbrio Dinâmico (14.2) 


> A maioria das reações químicas é reversível; elas podem 
avançar ou no sentido direto ou no sentido inverso. 


> Quando uma reação química está em equilíbrio dinâmico, a 
velocidade da reação direta é igual à velocidade da reação 
inversa e, então, as concentrações líquidas de reagentes e 
produtos não variam. No entanto, isto não implica que as 


concentrações dos reagentes е dos produtos sejam iguais 
em equilíbrio. 


A Expressão da Constante de Equilíbrio (14.3) 


> A expressão da constante de equilíbrio é dada pela lei de 
ação das massas e é igual às concentrações dos produtos, 
elevadas aos seus coeficientes estequiométricos, dividido 
pelas concentrações dos reagentes, elevadas aos seus 
coeficientes estequiométricos. 


> Quando a equação de uma reação química é invertida, 
multiplicada ou somada a outra equação, o K tem que ser 
modificado em conformidade. 


A Constante de Equilíbrio, K (14.4) 


> A constante de equilíbrio pode ser expressa em termos das 
concentrações (К) ou em termos das pressões parciais (K,). 
Estas duas constantes estão relacionadas pela Equação 14.2. 
A concentração sempre tem que ser expressa em unidades 
de molaridade para K.. As pressões parciais sempre têm que 
ser expressas em unidades de atmosferas para K,. 


Estados da Matéria e a Constante de Equilíbrio (14.5) 


> A expressão da constante de equilíbrio contém apenas 
pressões parciais ou concentrações dos reagentes e produtos 
que existem na forma de gases ou solutos dissolvidos em 
solução. Os líquidos e sólidos puros não são incluídos na 
expressão da constante de equilíbrio. 


Cálculo de K (14.6) 


> Podemos calcular a constante de equilíbrio a partir de 
concentrações em equilíbrio ou pressões parciais 
substituindo os valores medidos na expressão da constante 


de equilíbrio (conforme obtida a partir da lei da ação das 
massas). 


> Na maioria dos casos, podemos calcular as concentrações 
de equilibrio dos reagentes e produtos — e, portanto, o 
valor da constante de equilibrio — a partir das 
concentrações iniciais dos reagentes e produtos e da 
concentração de equilíbrio de apenas um reagente ou 
produto. 


0 Quociente de Reação, Q (14.7) 


»> O quociente de reação, O, é a razão entre as concentrações 
(ou pressões parciais) dos produtos elevadas aos seus 
coeficientes estequiométricos e as concentrações dos 
reagentes elevadas aos seus coeficientes estequiométricos 
em qualquer ponto da reação. 


> Tal como К, O pode ser expresso em termos de 
concentrações (Q.) ou pressões parciais (O). 


> Em equilíbrio, О é igual а К; portanto, o sentido no qual a 
reação avança pode ser determinado pela comparação de О 
com К. Se О < К, a reação se move na direção dos 
produtos; se O > К, a reação se move na direção inversa. 


Determinação das Concentrações de Equilíbrio (14.8) 


> São dois os tipos gerais de problemas em que К é dado e 
uma (ou mais) concentrações de equilíbrio podem ser 
determinadas: 

(1) São dados К e apenas uma concentração de equilibrio; 
(2) São dados K e apenas as concentrações iniciais. 


> Resolvemos o primeiro tipo rearranjando a lei da ação das 
massas e substituindo os valores dados. 


> Resolvemos o segundo tipo criando uma tabela IVE e 
utilizando uma variável x para representar a variação da 
concentração. 


Princípio de Le Chátelier (14.9) 


> Quando um sistema em equilíbrio é perturbado — por uma 
variação da quantidade de um reagente ou produto, uma 
variação de volume ou uma variação de temperatura —, o 
sistema se desloca no sentido que minimiza a perturbação. 


Principais Equações e Relações 


Expressão da Constante de Equilíbrio, K, (14.3) 
аА + БВ == cC + dD 

К = >ш 

[АВ] 


(somente as concentrações de equilíbrio) 
Relação entre a Constante de Equilíbrio e a Equação Química (14.3) 


1. Se você inverter a equação, inverta a constante de 
equilíbrio. 


2. Se você multiplicar os coeficientes da equação por um 
fator, eleve a constante de equilíbrio ao mesmo fator. 


3. Se você somar duas ou mais equações químicas individuais 
para obter uma equação global, multiplique as constantes 
de equilíbrio correspondentes uma pela outra para obter a 
constante de equilíbrio global. 


Expressão da Constante de Equilíbrio, K, (14.4) 
аА + bB == cC + dD 


PEP 
Р PP 


(somente as pressões parciais de equilíbrio) 


Relação entre as Constantes de Equilíbrio, K, e K, (14.4) 


K, = KART)" 


0 Quociente de Reação, Q, (14.7) 
аА + bB ==> cC + ар 


, — IND 
с ANBP 


O Quociente de Reação, Q, (14.7) 


аА + БВ ==> cC + ар 


(concentrações em qualquer momento da reação) 


PCP 


1 pb 
РАРв 


Ор = (pressões parciais em qualquer momento da reação) 


Relação de Q com o Sentido da Reação (14.7) 


О < К А reação avança para a direita. 
О > К А reação avança para a esquerda. 


О= К А reação está em equilibrio. 


Principais Resultados do Aprendizado 


Objetivos do Capítulo Avaliação 


Expressão das Constantes de Equilíbrio Exemplo 14.1 Exercício de Revisão 
de Equações Químicas (14.3) 14.1 Exercícios 21, 22 


Lei de Ação das Massas 


/ Produtos 
ГА А. ` 
aa [CITDJ 
[ATIB] 
N Reagentes 
Manipulação da Constante de Equilíbrio Exemplo 14.2 Exercício de Revisão 
para Refletir Variações da Equação 14.2 Exercício de Revisão Adicional 
Química (14.3) 14.2 Exercícios 27-30 


Relação entre K, e K, (14.4) Exemplo 14.3 Exercício de Revisão 


Obtenção das Expressões de Equilíbrio de 
Reações Envolvendo um Sólido e um 
Líquido (14.5) 


Determinação das Constantes de 
Equilíbrio a partir de Medições 
Experimentais da Concentração (14.6) 


Previsão do Sentido de uma Reação por 
Comparação de Q com K (14.7) 


Cálculo das Concentrações de Equilíbrio a 
partir da Constante de Equilíbrio e de 
Uma ou Mais Concentrações de Equilíbrio 
(14.8) 


Determinação das Concentrações de 
Equilíbrio a partir de Concentrações 
Iniciais e da Constante de Equilíbrio 
(14.8) 


Cálculo das Pressões Parciais de Equilíbrio 
a partir da Constante de Equilíbrio e das 
Pressões Parciais Iniciais (14.8) 


Determinação das Concentrações de 
Equilíbrio a partir de Concentrações 
Iniciais nos Casos em que a Constante de 
Equilíbrio é Pequena (14.8) 


Determinação do Efeito da Variação de 
Concentração no Equilíbrio (14.9) 


Determinação do Efeito da Variação do 
Volume no Equilíbrio (14.9) 


Determinação do Efeito da Variação de 
Temperatura no Equilíbrio (14.9) 


14.3 Exercícios 31, 32 


Exemplo 14.4 Exercício de Revisão 
14.4 Exercícios 33, 34 


Exemplos 14.5, 14.6 Exercícios de 
Revisão 14.5, 14.6 Exercícios 35, 36, 43, 
44 


Exemplo 14.7 Exercício de Revisão 
14.7 Exercícios 47-50 


Exemplo 14.8 Exercício de Revisão 
14.8 Exercícios 37—46 


Exemplos 14.9, 14.10 Exercícios de 
Revisão 14.9, 14.10 Exercícios 53—58 


Exemplo 14.11 Exercício de Revisão 
14.11 Exercícios 59, 60 


Exemplos 14.12, 14.13 Exercícios de 
Revisão 14.12, 14.13 Exercícios 61, 62 


Exemplo 14.14 Exercício de Revisão 
14.14 Exercícios 63-66 


Exemplo 14.15 Exercício de Revisão 
14.15 Exercícios 67, 68 


Exemplo 14.16 Exercício de Revisão 
14.16 Exercícios 69,70 


Adição de calor 


Na(g) + 3Ha2(g) == 2NHx(g) + calor 
е 


A reação se desloca para а esquerda 


a 
K menor ] 


EXERCÍCIOS 


Questões de Revisão 

1. Como um feto em desenvolvimento obtém oxigênio no 
útero? 

2. O que é equilíbrio dinâmico? Por que ele é chamado de 
dinâmico? 

3. Dé a expressão geral da constante de equilibrio da 
reação genérica a seguir: 

аА + bB ==> cC + ар 

4. Qual é a importância da constante de equilíbrio? O que 
uma constante de equilíbrio grande nos diz sobre uma 
reação? E uma pequena? 

5. O que acontece com o valor da constante de equilíbrio 


de uma reação se a equação da reação é invertida? E se 
multiplicada por uma constante? 


6. Se duas reações se somam para dar uma reação global e as 


7. 


constantes de equilíbrio das duas reações são K, e K,, qual 
é a constante de equilíbrio da reação global? 


Explique a diferença entre К, e K,. Para uma reação 
dada, como as duas constantes estão relacionadas”? 


Que unidades devem ser utilizadas para expressar 
concentrações ou pressões parciais na constante de 
equilíbrio? Quais são as unidades de K, e K.? Explique. 


10. 


11. 


12. 


13. 


14. 


15. 


16. 


Por que as concentrações de sólidos e líquidos são 
omitidas das expressões de equilíbrio? 


O valor da constante de equilíbrio depende das 
concentrações iniciais dos reagentes e produtos? As 
concentrações de equilíbrio dos reagentes e produtos 
dependem das suas concentrações iniciais? Explique. 


Explique como você poderia deduzir a constante de 
equilíbrio de uma reação na qual são conhecidas as 
concentrações iniciais dos reagentes e produtos e a 
concentração de equilíbrio de apenas um reagente ou 
produto. 


Qual é a definição de quociente de reação (О) de uma 
reação? 


Qual é o valor de О quando cada reagente e cada 
produto está no seu estado padrão? (Veja a Seção 6.9 
para a definição de estados padrão.) 


Em que direção uma reação avançará para cada 
condição: (a) O < К, (b) Q > K; e Q= К? 


Muitos cálculos de equilíbrio envolvem a determinação 
das concentrações de equilíbrio dos reagentes e produtos 
sendo dadas as suas concentrações iniciais e a constante 
de equilíbrio. Faça um esquema do procedimento geral 
utilizado na solução destes tipos de problemas. 


Em problemas que envolvem constantes de equilíbrio 
que são pequenas em relação às concentrações iniciais 
de reagentes, podemos frequentemente supor que a 
quantidade x (que representa até onde a reação avança 
na direção dos produtos) seja pequena. Quando é feita 
tal suposição, podemos desprezar a variável x quando 
ela é subtraída de um número grande, mas não quando 


ela é multiplicada por um número grande. Em outras 
palavras, 2,5 — x = 2,5, mas 2,5x 2,5. Explique por que 
podemos ignorar um x pequeno no primeiro caso, mas 
não no segundo. 


17. О que acontece com um sistema químico em equilíbrio 
quando o equilíbrio é perturbado? 


18. Qual é o efeito da variação da concentração de um 
reagente ou produto em uma reação química 
inicialmente em equilíbrio? 


19. Qual é o efeito da variação do volume em uma reação 
quimica (que inclui reagentes ou produtos gasosos) 
inicialmente em equilíbrio? 


20. Qual é o efeito da variação de temperatura em uma 
reação química inicialmente em equilíbrio? Como o 
efeito difere para uma reação exotérmica comparada a 
uma endotérmica? 


Problemas por Tópico 


Nota: As respostas para todos os Problemas de numeração 
impar, numerados em azul, podem ser encontradas no 
Apêndice III. Os exercícios na seção de Problemas por Tópico 
estão emparelhados, sendo que cada problema de número 
impar é seguido de um problema de número par envolvendo o 
mesmo assunto. Os exercícios na seção de Problemas 
Cumulativos também estão emparelhados, mas de forma 
menos rigorosa. (Os Problemas de Desafio e os Problemas 
Conceituais, devido à sua natureza, não estão emparelhados.) 


Equilíbrio e a Expressão da Constante de Equilíbrio 


21. Escreva a expressão da constante de equilíbrio de cada 
equação química a seguir. 


22. 


23. 


24. 


a. SbCls(g) == SbCl(g) + Cl(g) 

b. 2 BrNO(g) == 2 NO(g) + Br(g) 

с. CH((g) + 2 H,S(g) == CS-(g) + 4 H (g) 
а. 2 CO(g) + Og) == 2 СО (е) 


Determine e corrija cada erro nas expressões da 
constante de equilíbrio a seguir. 


a 2 H $ 7) => 9 H ( ») + So ») K — [9.15] 

. 2H,S(g) == 2 Hg di А 
= i ) Ante => h `1 › Е 

Í ш E [COCH] 


Quando a reação a seguir atinge o equilíbrio, as 
concentrações dos reagentes ou dos produtos serão mais 
altas? A resposta para esta questão depende das 
concentrações iniciais dos reagentes e produtos? 


A(g) + B(g) => 2C(g) К, = 14 х 10” 


O eteno (C,H,) pode ser halogenado pela reação а 
seguir: 
C>Ha4(g) + Xs(g) — CH¿X(g) 


onde X, pode ser Cl, (verde), Br, (castanho) ou 1, 
(roxo). Examine as trés figuras que representam as 
concentrações de equilíbrio nesta reação à mesma 
temperatura para os três halogênios diferentes. Ordene 
as constantes de equilíbrio das três reações da maior 
para a menor. 


дё» 0£ 9 
o ® o o? 
з 6572 ga a? 
(a) (b) 
A, 8 
Ф y 
¿re 0 
dos 
fù а ә 
( 


25. O H, ео l, são misturados em um frasco e reagem 
segundo a reação a seguir: 
Н›(в) + L(g) = 2 HIK(g) 
Examine as figuras (sequenciais no tempo) e responda 
as perguntas: 


a. Que figura representa o momento no qual o 
equilíbrio é atingido? 
b. Como a série de figuras уапапа na presença de um 


catalisador? 


c. Haveria quantidades diferentes de reagentes e 
produtos na figura final (vi) na presença de um 
catalisador? 


26. 


27. 
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Um químico, na tentativa de sintetizar um composto 
particular, tenta realizar duas reações de síntese 
diferentes. As constantes de equilíbrio das duas reações 
são 23,3 e 2,2 x 10º, à temperatura ambiente. No 
entanto, ao realizar ambas as reações durante 15 
minutos, o químico verifica que a reação com constante 
de equilíbrio menor gera maior quantidade do produto 
desejado. Explique como isto poderia ser possível. 


A reação a seguir tem uma constante de equilíbrio de K, 
= 2,26 х 10°, а 298 К. 


Calcule о K, de cada reação e preveja se os reagentes ou 
os produtos serão favorecidos no equilíbrio. 
a. CH,0H(g) == CO(g) + 2 Hx(g) 
b. 5CO(g) + Ho(g) => 5 CH,0H(g) 
с. 2CH¿0H(g) => 2 CO(g) + 4 Hx(g) 
28. A reação a seguir tem uma constante de equilíbrio de K, 
= 2,2 х 10% а298 К 
2 СОЕ, (р) == COAg) + CFy(g) 
Calcule о К, de cada reação е preveja se os reagentes ou 
os produtos serão favorecidos no equilíbrio. 
а. COFxg) == 1СО (8) + 1CE((g) 
b. 6 СОЕ, (5) ==> 3 COx(g) + 3 CF(g) 
с. 2 CO(g) + 2CF(g) == 4 COFAg) 
29. Considere as reacóes e suas respectivas constantes de 
equilíbrio. 


NO(g) + 'Br(g) == NOBr(g) K, = 5,3 


2 NO(g) == Ng) + О) К. = 21 х 10% 


Utilize essas reações e suas constantes de equilíbrio para 
prever a constante de equilíbrio da reação a seguir: 


30. Utilize as reações e suas constantes de equilíbrio a 


seguir para prever a constante de equilíbrio da reação 
2 A(s) == 3 D(g). 


A(s) => 3B(g) + C(g) K, = 0,0334 
3D(g) = B(g) + 2С) ЮК = 2,35 
К„ K e Equilíbrios Heterogêneos 


31. Calcule o K de cada uma das reações a seguir: 


а. 106) => 2 (е) К, = 6,26 х 102 (а 298 К) 
b. CH(g) + H Olg) == CO(g) + 3 Hg) 

K, = 7,7 X 10% (a 298 К) 
с. h(g) + Cle) == 2 ICl(g) Kp = 81,9 (а 298 К) 


32. Calcule o К, de cada uma das reações a seguir: 


а. N,0/(g) = 2 NO(g) К, = 5,9 х 10° (а 298 К) 
b. №0) + 3 Hx(g) => 2 МН, (0) 
К. = 3,7 X 10% (а 298 К) 
с. №2) + Olg) == 2 NO(g) 
K. = 4,10 х 10”! (а 298 К) 
33. Escreva а expressão de equilibrio de cada equação 
química a seguir envolvendo um ou mais reagentes ou 
produtos sólidos ou líquidos. 
СОз (aq) + H,0(1) == НСО; (ag) + OH (ag) 
2 KCIOs(s) == 2 KCl(s) + 3 O(g) 
HF(ag) + H,O() == H,0 (ag) + Е (ag) 
NHx(ag) + H,0(1) == NH, (ag) + OH (ag) 


erçe 


34. Determine e corrija o erro na expressão de equilíbrio que 
se segue. 
PCIs(g) => PCI) + Ch(g) 
, _ [PCh][Ch] 
<= [PCI] 


Relação entre a Constante de Equilíbrio e as Concentrações е 
Pressões Parciais em Equilíbrio 


35. Considere a reação: 
CO(g) + 2 Hx(g) == CH,0H(g) 
Uma mistura em equilíbrio desta reação a certa 
temperatura tem [CO] = 0,105 М, [H,] = 0,114 M e 
[CH,OH] = 0,185 M. Qual é o valor da constante de 
equilíbrio (K.) a esta temperatura? 


36. Considere a reação: 
NH¿HS(s) == NHx(2) + Н,5(0) 


37. 


T(K) 


500 


575 


775 


38. 


TEO 


25 


340 


445 


39. 


Uma mistura em equilíbrio desta reação a сепа 
temperatura tem [NH;| = 0,278 М e [H5S] = 0,355 М. 
Qual é o valor da constante de equilíbrio (К) a esta 
temperatura? 


Considere a reação: 
No(g) + 3 Ho(g) => 2 NHx(g) 


Complete a tabela a seguir. Admita que todas as 
concentrações sejam concentrações de equilibrio em 
molaridade (M). 


[№] [9] [NH;] К, 
0,115 0,105 0,439 — 
0,110 ED: 0,128 9,6 
0,120 0,140 0,0584 


Considere a reação: 
Ho(g) + h(g) == 2 HI(g) 
Complete a tabela a seguir. Admita que todas as 


concentrações sejam concentrações de equilibrio em 
molaridade (M). 


[Hj] Ы [HI] К, 
0,0355 0,0388 0,922 E 
2o 0,0455 0,387 9,6 
0,0485 0,0468 50,2 


Considere a reação: 


40. 


41. 


42. 


43. 


44. 


2 NO(g) + Bry(g) == 2 NOBr(g) 
K, = 28,4 a 298 К 
Em uma mistura de reação em equilíbrio, a pressão 
parcial do NO é 108 torr e a do Br, é 126 torr. Qual é a 


pressão parcial do NOBr nesta mistura? 


Considere a reação: 
SO,Cl(g) => SOX(g) + Cl(g) 


K, = 2,91 xX 10*a 298 К 


Em uma mistura de reação em equilíbrio, a pressão 
parcial do SO, é 137 torr e a do Cl, é 285 torr. Qual é a 
pressão parcial do SO,CL nesta mistura? 


Para a reação A(g) == 2 B(g), um recipiente de reação 
contém inicialmente apenas A a uma pressão de P, = 
1,32 atm. No equilíbrio, P, = 0,25 atm. Calcule o valor 
do K,. (Admita nenhuma variação de volume ou 
temperatura.) 


Para a reação 2 A(g) == B(g)+2 C(g), um recipiente de 
reação contém inicialmente apenas A a uma pressão de 
P, = 255 mmHg. No equilíbrio, Pa = 55 mmHg. Calcule 
o valor do K,. (Admita nenhuma variação de volume ou 
temperatura.) 


Considere a reação: 

Ее? (ад) + SCN (aq) == FeSCN? (aq) 
Prepara-se uma solução contendo uma [Fe”*] inicial de 
1,0 x 10° M e uma [SCN] inicial de 8,0 x 10? М. No 
equilíbrio, [FeSCN”] = 1,7 x 10“ M. Calcule o valor da 
constante de equilíbrio (K.). 


Considere a reação: 
SOsCl(g) = 5052) T Cl(g) 


45. 


46. 


Prepara-se uma solução contendo uma [50,С1,] inicial 
de 0,020 М. No equilíbrio, [Cl] = 1,2 x 10º М. Calcule 
o valor da constante de equilíbrio (K.). 


Considere a reação: 
Ha(g) + L(g) => 2 HI(g) 


Uma mistura de reacáo em um baláo de 3,67 L a certa 
temperatura contém inicialmente 0,763 g de Н, e 96,9 g 
de L. No equilíbrio, o baláo contém 90,4 g de HI. 
Calcule a constante de equilíbrio (K.) da reação a esta 
temperatura. 


Considere a reação: 
CO(g) + 2 Н, (в) == CH;0OH(g) 


Uma mistura de reação em um balão de 5,19 L a certa 
temperatura contém 26,9 g de CO e 2,34 g de Н». No 
equilíbrio, o balão contém 8,65 g de CH;0H. Calcule a 
constante de equilíbrio (K.) da reação a esta 
temperatura. 


0 Quociente de Reação e o Sentido da Reação 


47. 


48. 


Considere a reação: 
NH¿HS(s) == NHx(g) + Н,5(0) 


A uma certa temperatura, К, = 8,5 x 10º. Uma mistura 
de reação a esta temperatura contendo NH,HS sólido 
tem [NH,] = 0,166 M e [9,5] = 0,166 М. Será formado 
mais do sólido ou parte do sólido existente será 
decomposto quando o equilíbrio for atingido? 


Considere a reação: 
2 H,S(g) = 2 Hs(g) T $5(2) 
K, = 2,4 х 10°*%а1073К 


49. 


50. 


Uma mistura de reação contém 0,112 atm de Н», 0,055 
atm de S, e 0,445 atm de H5S. A mistura de reação está 
em equilíbrio? Caso contrário, em que sentido a reação 
avançará? 


O sulfato de prata se dissolve em água segundo a seguinte 
reação: 


Ag,SO¿(s) «== 2 Ag*(aq) + SO (ag) 

К, = 1,1 X 10 ?а298 К 
Uma solução com volume de 1,5 L contém 6,55 g de 
sulfato de prata dissolvido. Se for adicionado mais 
sulfato de prata sólido à solução, ele vai se dissolver? 


O dióxido de nitrogênio dimeriza segundo a reação: 
2 NO(g) == №,0,(8) 
K, = 6,7 a 298 К 
Um recipiente de 2,25 L contém 0,055 mol de NO, e 
0,082 mol de N,O,, a 298 К. A reação está em 
equilíbrio? Caso contrário, em que sentido a reacáo 
avancará? 


Determinação das Concentrações de Equilíbrio a partir das 
Concentrações Iniciais e da Constante de Equilíbrio 


51, 


Considere а reação е a constante de equilíbrio associada: 
aA(g) == bB(g) К. = 40 


Determine as concentrações de equilíbrio de А е В para 
cada valor de a e b. Suponha que a concentração inicial 
de A em cada caso seja 1,0 M e que não há B presente 
no Início da reação. 


а. a=1;b=1 
р. a=2;b=2 
с. а=1;Ь=2 


52. 


33, 


54. 


58, 


Considere а reação e a constante de equilíbrio associada: 
аА(е) + bB(g) == (Clg) K.=50 


Ç 


Determine as concentrações de equilíbrio de A, B e C 
para cada valor de a, b e c. Suponha que as 
concentrações iniciais de A e B sejam cada uma delas 
1,0 M e que não há qualquer produto presente no início 
da reação. 


а. а=1;Ь=1;с=2 
р. а= 1; р= 1; с= 1 


с. а= 2; b= 1; с = 1 (equação montada рага x; não 
resolva) 


Para a reação a seguir, К, = 0,513, а 500 К. 
Se um recipiente de reação contém inicialmente uma 
concentração de N,O, de 0,0500 M, a 500 K, quais são 


as concentrações de equilíbrio do N,0, e do NO», a 500 
K? 


Para a reação a seguir, K. = 255, a 1000 К. 
CO(g) + Cl(g) == COCh(g) 


Se uma mistura de reação contém inicialmente uma 
concentração de CO de 0,1500 M e uma concentração 
de Cl, de 0,175 М, a 1000 К, quais são as concentrações 
de equilíbrio de CO, CL e СОСІ,, a 1000 К? 


Considere a reação: 
NiO(s) + CO(g) == Ni(s) + COx(g) 

K, = 4,0 X 10% a 1500 К 
Se uma mistura de óxido de níquel(II) sólido e 0,20 М 
de monóxido de carbono atinge o equilíbrio, a 1500 K, 
qual é a concentração de equilíbrio do CO»? 


56. 


57. 


58. 


59. 


60. 


Considere a reação: 
CO(g) + H,0(g) == COy(g) + Hs(g) 
К, = 102 а 500 К 
Se uma mistura de reação contém inicialmente 0,110 М 
de CO e 0,110 М de H,O, qual será a concentração de 
equilíbrio de cada um dos reagentes e produtos? 


Considere a reação: 
HC,H,0 (aq) + НОК) == Н;О+(ад) + C,H30, (ад) 

K, = 1,8 x 10%a25*C 
Se uma solução contém inicialmente 0,210 M de 
HC,H;O,, qual é a concentração de equilíbrio do H,O”, a 
25 °С? 


Considere a reação: 
SO,Ch(g) == SOx(g) + Clg) 
К, = 2,99 X 107? а 227 °С 
Se uma solução contém inicialmente 0,175 М de 
SO,CL, qual é a concentração de equilíbrio do Cl, a 227 
oC? 


Considere a reação: 
Br(g) + Chig) == 2 BrCl(g) 
K, = 1,11 X 107*а 150 K 


Uma mistura de reação contém inicialmente uma 
pressão parcial de Br, de 755 torr e uma pressão parcial 
de Cl, de 735 torr, a 150 K. Calcule a pressão parcial de 
equilíbrio do BrCl. 


Considere a reação: 
CO(g) + H,0(g) == COs(g) + HAg) 
K, = 0,0611 a 2000 K 


Uma mistura de reação contém inicialmente uma 
pressáo parcial de CO de 1344 torr e uma pressáo 
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parcial de Н,О de 1766 torr, a 2000 К. Calcule a pressão 
parcial de cada um dos produtos. 


Considere a reação: 
A(g) == B(g) + C(e) 


Determine as concentrações de equilíbrio de A, Be € 
para cada valor de К, a seguir. Suponha que a 
concentração inicial de A em cada caso seja de 1,0 M e 
que a mistura de reação inicialmente não contenha 
produtos. Faça as hipóteses simplificadoras apropriadas. 


a K.=1,0 
b. K.= 0,010 
с. K.=1,0x 10? 


Considere a reação: 

A(g) == 2 B(g) 
Determine a pressão parcial de equilíbrio de A e B para 
cada valor de K a seguir. Suponha que a pressão parcial 
inicial de В em cada caso seja de 1,0 atm e que a 
pressão parcial inicial de A seja 0,0 atm. Faça as 
hipóteses simplificadoras apropriadas. 


a. К.= 1,0 
b. К,= 1,0 х 10% 
с. К.= 1,0 х 10° 


Princípio de Le Chátelier 
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Considere a seguinte reagáo em equilíbrio: 

CO(g) + Chig) == COCIy(g) 
Preveja se a reacáo se deslocará para a esquerda, se 
deslocará para a direita ou permanecerá inalterada após 
cada perturbação: 
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6б. 


a. É adicionado СОСІ, à mistura de reação. 
b. É adicionado Cl, à mistura de reação. 
с. É removido СОСІ, da mistura de reação. 


Considere a seguinte reação em equilíbrio: 
2 BrNO(g) == 2 NO(g) + Br(g) 


Preveja se a reação se deslocará para a esquerda, se 
deslocará para a direita ou permanecerá inalterada após 
cada perturbação: 


a. É adicionado NO à mistura de reação. 
b. É adicionado BrNO à mistura de reação. 
c. É removido Br, da mistura de reação. 


Considere a seguinte reação em equilíbrio: 
2 KCIOx(s) == 2 KCI(s) + 3 O(g) 


Preveja se a reação se deslocará para a esquerda, se 
deslocará para a direita ou permanecerá inalterada após 
cada perturbação: 


a. É removido O, da mistura de reação. 
b. É adicionado КСІ à mistura de reação. 
с. É adicionado КСІ, à mistura de reação. 
d. É adicionado O, à mistura de reação. 


Considere a seguinte reação em equilíbrio: 
C(s) + H,O(g) == CO(g) + Hlg) 


Preveja se a reação se deslocará para a esquerda, se 
deslocará para a direita ou permanecerá inalterada após 
cada perturbação: 


a. E adicionado С à mistura de reação. 


р. É condensada H,O e removida da mistura de reação. 
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c. É adicionado CO à mistura de reação. 
d. É removido H, da mistura de reação. 


Permite-se que cada reação a seguir entre em equilibrio 
e, então, varia-se o volume conforme indicado. Preveja 
o efeito (deslocamento para a direita, deslocamento para 
a esquerda ou nenhum efeito) da variação de volume 
indicada. 


——> 


Lg) == 2 (е) (aumenta-se o volume) 

2 H,S(g) == 2 Hs(g) + SA 2) (diminui-se o volume) 

102) + Cly(g) == 2 ICI(g) (diminui-se o volume) 
Permite-se que cada reação a seguir entre em equilibrio 
e, então, varia-se o volume conforme indicado. Preveja 
o efeito (deslocamento para a direita, deslocamento para 
a esquerda ou nenhum efeito) da variação de volume 
indicada. 


а. CO(g) + H,O(g) == CO(g) + Hy(g) (diminui-se o 


volume) 


b. РСІ,(0) + Cly(g) == PCIs(£) (aumenta-se o volume) 
с. CaCO;(s) == CaO(s) + COs(g) (aumenta-se o volume) 


A reação a seguir é endotérmica: 

C(s) + CO(g) == 2 CO(g) 
Preveja o efeito (deslocamento para a direita, 
deslocamento para a esquerda ou nenhum efeito) de 
aumentar e diminuir a temperatura de reação. Como o 


valor da constante de equilíbrio depende da 
temperatura? 


А reação a seguir é exotérmica: 
СеН,,О(5) + 60,00) == 6C0+(g) + 6H,0(g) 


Preveja o efeito (deslocamento para a direita, 
deslocamento para a esquerda ou nenhum efeito) de 
aumentar e diminuir a temperatura de reação. Como o 
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valor da constante de equilíbrio depende da 
temperatura? 


O carvão mineral, que é principalmente carbono, pode 
ser convertido a gás natural, principalmente CH,, pela 
seguinte reação exotérmica: 


C(s) + 2 Hg) == CHYg) 
Que perturbação favorecerá o CH, em equilibrio? 
a. adicionar mais C à mistura de reação 
b. adicionar mais H, à mistura de reação 
c. elevar a temperatura da mistura de reação 
d. diminuir o volume da mistura de reação 
e. adicionar um catalisador à mistura de reação 
f. adicionar gás neônio à mistura de reação. 


O carvão mineral pode ser usado para gerar gás 
hidrogênio (um combustível potencial) pela seguinte 
reação endotérmica: 

C(s) + H20(g) == CO(g) + Hag) 


Se esta mistura de reação está em equilíbrio, preveja se 
cada perturbação vai resultar na formação de gás 
hidrogênio adicional, na formação de menos gás 
hidrogênio ou não terá qualquer efeito na quantidade de 
gás hidrogênio. 


a. adicionar mais С à mistura de reação 

b. adicionar mais H,O à mistura de reação 
c. elevar a temperatura da mistura de reação 
d. aumentar o volume da mistura de reação 


e. adicionar um catalisador à mistura de reação 


f. adicionar um gás inerte à mistura de reação 


Problemas Cumulativos 
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O monóxido de carbono substitui o oxigênio па 
hemoglobina oxigenada segundo a reação: 
HbOz(aq) + CO(aq) == НЬСО(ад) + О(ад) 


a. Utilize as reações e constantes de equilíbrio 
associadas a seguir, na temperatura do corpo, para 
determinar a constante de equilíbrio da reacáo que 
acabamos de apresentar. 

НЬ(ад) + Olaq) ==> НЬО (ад) К, = 1,8 
Hb(ag) + СО(а4) == HbCO(ag) К 306 


b. Suponha que uma mistura de ar fique poluída сот 
monóxido de carbono a um nível de 0,10 %. 
Supondo que o ar contenha 20,0 % de oxigênio e 
que as proporções entre oxigênio e monóxido de 
carbono que se dissolvem no sangue sejam idênticas 
às proporções no ar, qual é a proporção entre HbCO 
e HbO, na corrente sanguínea? Comente sobre a 
toxicidade do monóxido de carbono. 


ГА 


O óxido de nitrogênio é um poluente na atmosfera 
inferior que irrita os olhos e os pulmões e leva à 
formação de chuva ácida. O óxido de nitrogênio se 
forma naturalmente na atmosfera de acordo com a 
seguinte reação endotérmica: 


No(g) + O(g) == 2 NO(g) К, = 4,1 X 10 * a 298 К 


Utilize a lei dos gases ideais para calcular as 
concentrações de nitrogênio e oxigênio presentes no ar a 
uma pressão de 1,0 atm e uma temperatura de 298 K. 
Suponha que o ar contenha 78 % de nitrogênio e 21 % 
de oxigênio, em volume. Determine a concentração de 
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equilíbrio “natural” de NO по аг em unidades de 
moléculas/cm?. Сото você espera que esta 
concentração varie em um motor de automóvel onde 
está ocorrendo combustão? 


A reação COx(g) + C(s) == 2 CO(g) tem K, = 5,78, a 1200 
K. 


a. Calcule a pressão total de equilíbrio quando são 
introduzidos 4,45 g de СО» em um recipiente de 
10,0 L aquecido a 1200 K na presença de 2,00 g de 
grafita. 


b. Repita o cálculo da parte a na presença de 0,50 g de 
grafita. 


Uma mistura de água e grafita é aquecida até 600 K. 
Quando o sistema atinge o equilíbrio ele contém 0,13 
mol de Н», 0,13 mol de CO, 0,43 mol de H,O e alguma 
grafita. É adicionado um pouco de O, ao sistema e é 
aplicada uma centelha de modo que o Н, reage 
completamente com o O,. Determine a quantidade de 
CO no balão quando o sistema retorna ao equilíbrio. 


А 650 К, a reação MgCOx(s) == MgO(s) + COx(g) tem КЪ 
= 0,026. Um recipiente de 10,0 L, a 650 К, tem 1,0 g de 
MgO(s) e СО, а Р = 0,0260 atm. Em seguida, o 
recipiente é comprimido a um volume de 0,100 L. 
Determine a massa de MgCO; que é formada. 


Um sistema em equilíbrio contém I(g) a uma pressão de 
0,21 atm e I(g) a uma pressão de 0,23 atm. O sistema, 
então, é comprimido à metade do seu volume. 
Determine a pressão de cada gás quando o sistema volta 
a atingir o equilíbrio. 


Considere a reação exotérmica: 
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CH g) + Cl (g) == C>H¿ClLg) 


Se vocé estivesse tentando maximizar a quantidade de 
C,H,CL produzido, que procedimento você empregaria? 
Suponha que a mistura de reação atinja o equilíbrio. 


a. aumentar o volume de reação 


b. remover C,H,Cl, da mistura de reação assim que se 
forma 


c. diminuir a temperatura de reação 
d. adicionar Cl, 


Considere a seguinte reação endotérmica: 

C-H4(g) T la(g) = С„Н4»(#) 
Se você estivesse tentando maximizar a quantidade de 
С.Н, produzido, que procedimento você empregaria? 
Suponha que a mistura de reação atinja o equilíbrio. 


a. diminuir o volume de reação 

b. remover I, da mistura de reação 

c. elevar a temperatura de reação 

а. adicionar С,Н, à mistura de reação 


Considere a reação: 

Н,(0) + L(g) == 2 HI(g) 
Uma mistura de reação em equilíbrio, a 175 K, contém 
Pa, = 0,958 atm, Pi, = 0,877 atm e Pg = 0,020 atm. Uma 
segunda mistura de reação, também a 175 К, contém Py, 
= P, = 0,621 atm e Py, = 0,101 atm. A segunda reação 
está em equilíbrio? Caso contrário, qual será a pressão 


parcial do HI quando a reação atingir o equilíbrio, a 175 
К? 


Considere a reação: 
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Uma mistura de reação contendo inicialmente 0,500 М 
de H-S e 0,500 М de SO, contém 0,0011 М de HO a 
uma certa temperatura. Uma segunda mistura de reação, 
à mesma temperatura, contém inicialmente [H,S] = 
0,250 M е [SO,] = 0,325 M. Calcule a concentração de 
equilíbrio de HO па segunda mistura a esta 
temperatura. 


A amônia pode ser sintetizada segundo a reação: 
No(g) + 3 Hs(g) == 2 NHx(g) 


K, = 5,3 х 107? а 725 К 


Um recipiente de reação de 200,0 L contém inicialmente 
1,27 kg de N, e 0,310 kg de Н,, a 725 К. Supondo 
comportamento de gás ideal, calcule a massa de NH; 
(em g) presente na mistura de reação em equilibrio. 
Qual é rendimento percentual da reação nestas 
condições? 


O hidrogênio pode ser extraído do gás natural segundo a 
reação: 

CHa(g) + СО, (е) => 2 CO(g) + 2 Hx(g) 

Кр = 4,5 X 10? а 825 К 

Um recipiente de reação de 85,0 L contém inicialmente 
22,3 kg de CH, e 55,4 kg de СО», а 825 К. Supondo 
comportamento de gás ideal, calcule a massa de Н» (em 
g) presente na mistura de reação em equilibrio. Qual é o 
rendimento percentual da reação nestas condições”? 


O sistema descrito pela reação CO(g) + С1,(2) ==> COCL(g) 
está em equilíbrio a uma dada temperatura quando Рсо = 
0,30 atm, Рс, = 0,10 atm e Роос, = 0,60 atm. É imposta 
uma pressão adicional de Cl(g) = 0,40 atm. Determine а 
pressão de CO quando o sistema retorna ao equilíbrio. 
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Um recipiente de reação, a 27 °С, contém uma mistura 
de SO, (Р = 3,00 atm) e O, (Р = 1,00 atm). Quando é 
adicionado um catalisador, a reação ocorre. No 
equilibrio, a pressão total é de 3,75 atm. Determine o 
valor de K.. 


A 70 К, o CCl, se decompõe em carbono e cloro. O К, 
da decomposição é 0,76. Determine a pressão inicial de 
CCL, a esta temperatura que produzirá uma pressão total 
de 1,0 atm no equilíbrio. 


A constante de equilibrio da reação 
250,00) + Og) => 2 5030) é 3,0. Determine а 
quantidade de NO, que deve ser adicionada a 2,4 mol de 
SO, para formar 1,2 mol de SO; em equilíbrio. 


Uma amostra de CaCOx(s) é introduzida em um 
recipiente selado de volume de 0,654 L e aquecida a 
1000 К até atingir o equilíbrio. O К, da reação 
CaCO:;(s) ==> Ca0(s) + CO) é 3,9 x 10? а esta 
temperatura. Calcule a massa de CaO(s) que está 
presente em equilíbrio. 


Uma mistura em equilíbrio contém N,0O,, (Р = 0,28 atm) 
e NO; (P = 1,1 atm), a 350 K. O volume do recipiente é 
duplicado a temperatura constante. Calcule as pressões 
de equilíbrio dos dois gases quando o sistema atinge o 
novo equilibrio. 


O monóxido de carbono e o gás cloro reagem formando 
o fosgênio: 
CO(g) + Chie) == COCI(g) Kp = 3,10 a 700 К 


Se uma mistura de reação contém inicialmente 215 torr 
de CO e 245 torr de Cl,, qual é a fração molar de COCL 
quando é atingido o equilibrio? 
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O carbono sólido pode reagir com арпа gasosa 
formando gás monóxido de carbono e gás hidrogênio. A 
constante de equilíbrio da reação, a 700,0 К, é K, = 1,60 
х 10º. Se um recipiente de reação de 1,55 L contém 
inicialmente 145 torr de água, a 700,0 K, em contato 
com excesso de carbono sólido, determine a 
porcentagem em massa de gás hidrogênio da mistura de 
reação gasosa em equilíbrio. 


Problemas de Desafio 
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Considere а reação: 

2 NO(g) + O(g) = 2 NO(g) 

a. Uma mistura de reação, a 175 K, contém 
inicialmente 522 torr de NO e 421 torr de O,. No 
equilíbrio, a pressão total da mistura de reação é de 
748 torr. Calcule o K, a esta temperatura. 


b. Uma segunda mistura de reação, a 175 K, contém 
inicialmente 255 torr de NO e 185 torr de O,. Qual é 
a pressão parcial de equilíbrio do NO, nesta mistura? 


Considere a reação: 
2 SOx(g) + Og) => 2 80;(g) 
K, = 0,355 a 950 К 
Um recipiente de reação de 2,75 L, a 950 K, contém 
inicialmente 0,100 mol de SO, e 0,100 mol de O.. 
Calcule a pressáo total (em atmosferas) no recipiente de 
reação quando é atingido o equilíbrio. 


O óxido nítrico reage com o gás cloro segundo a reação: 
2 NO(g) + Cl(g) == 2 NOCI(g) 
K, = 0,27 a 700 К 
Uma mistura de reação contém inicialmente pressões 
parciais iguais de NO e CL. No equilíbrio, a pressão 
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parcial do NOCI é 115 torr. Quais eram as pressões 
parciais iniciais do NO e Cl? 


А uma dada temperatura, um sistema contendo Оо) e 
alguns óxidos de nitrogênio pode ser descrito pelas 
seguintes reações: 
2 NO(g) + Og) ==> 2 NO(g) К. = 0 
2 NO(g) => №000) К, = 010 


p 
Uma pressão de 1 atm de N,O,(g) é imposta em um 
recipiente a esta temperatura. Preveja, caso houver, que 
componente (diferente do N2O,) estará presente а uma 
pressão maior que 0,2 atm em equilíbrio. 


Uma amostra de NO, puro é aquecida até 337 °C. Nesta 
temperatura ele se dissocia parcialmente de acordo com 
a equação: 

2 NO(g) == 2 NO(g) + O(g) 
No equilíbrio, a massa específica da mistura de gás é de 
0,520 g/L, a 0,750 atm. Calcule o K, da reação. 


Quando o N,Os(g) é aquecido ele se dissocia em 
N20;(g) e Оо) de acordo com a reação: 
N,Os(g) == N20y(g) + O8) 
К. = 7,75 a uma dada temperatura 
O N,0:(g) se dissocia dando N,O(g) e Оо) de acordo 
com a reação: 
М„Оз(#) == NO(g) + Ое) 
К. = 4,00 a uma dada temperatura 
Quando 4,00 mol de N,Os(g) são aquecidos em um 
recipiente de reação de 1,00 L até esta temperatura, a 
concentração de О, (о) em equilíbrio é de 4,50 mol/L. 
Determine a concentração de todas as outras espécies no 
sistema em equilíbrio. 
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Uma amostra de SO; é introduzida em um recipiente 
selado evacuado e aquecido até 600 K, quando é 
estabelecido o seguinte equilíbrio: 

2 SOy(g) == 2 500) + O(g) 
A pressão total no sistema é de 3,0 atm e a fração molar 
de O, é 0,12. Determine о К. 


Problemas Conceituais 


100. Uma reação, Alg) == B(g) tem uma constante de 
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equilíbrio de 1,0 x 10. Para qual das misturas de reação 
iniciais a seguir é mais provável a aplicação da 
aproximação de que x é pequeno? 


а. [A]=0,0010 М; [B] = 0,00 M 
b. [А] = 0,00 M; [B] = 0,10 м 
с. [А]= 0,10 M; [B]=0,10M 
а. [А]= 0,10 М; [B] = 0,00 м 


A reação A(g) === 2 B(g) tem uma constante de 
equilíbrio de К, = 1,0 a uma dada temperatura. Se um 
recipiente de reação contém quantidades iniciais iguais 
(em mols) de A e B, a direção na qual a reação avançará 
depende do volume do recipiente de reação? Explique. 


Uma reação particular tem uma constante de equilíbrio 
de K, = 0,50. É preparada uma mistura de reação na qual 
todos os reagentes e produtos estão nos seus estados 
padrão. Em que direção a reação avancará? 


Considere a reação: 
aA(g) == bB(g) 


Cada um dos registros na tabela a seguir representa 
pressões parciais de equilíbrio de A e B em diferentes 


condições iniciais. Quais são os valores de a e b na 


reação? 
P, (atm) Р, (atm) 
4,0 2,0 
2,0 1,4 
1,0 1,0 
0,50 0,71 
0,25 0,50 


104. Considere a reação simples de uma etapa: 


А(0) <= B(g) 


Como a reação ocorre em uma única etapa, a reação 
direta tem uma velocidade de k,i,[ A] е a reação inversa 
tem uma velocidade de kB]. O que acontece com a 
velocidade da reação direta quando aumentamos a 
concentração de A? Como isto explica a reação em 
termos do princípio de Le Chátelier? 


Respostas das Associações Conceituais 
Constantes de Equilíbrio 


14.1 (b) A mistura de reação conterá [A] = 0,1 Me [B] = 1,0 
М, de modo que [B]/[A] = 10. 

A Constante de Equilíbrio e a Equação Química 

14.2 (b) A reação é invertida e dividida em duas. Portanto, 


você inverte a constante de equilíbrio e tira a raiz 
quadrada do resultado. К = (1/0,010)!2 = 10. 


A Relação entre K, e К, 


14.3 (a) Quando a + b = с + d, a grandeza An é zero, de 
modo que K, =K, (R/T)º. Como (R/T) é igual 1, K, = K.. 


Equilíbrios Heterogêneos, K, e К, 


14.4 (b) Como An entre reagentes e produtos gasosos é zero, 
K, é igual a K.. 


Оек 


14.5 (с) Como N,O, е NO, estão ambos nos seus estados 
padrão, cada um tem uma pressão parcial de 1,0 atm. 
Consequentemente, О, = 1. Сото K,=0,15, Q,> K, ea 
reação avança para a esquerda. 


A Aproximação de que x é Pequeno 


14.6 (a) A aproximação de que x é pequeno é mais provável 
de se aplicar a uma reação com uma constante de 
equilíbrio pequena e a uma concentração inicial de 
reagente que não seja muito pequena. Quanto maior a 
constante de equilíbrio e quanto menor a concentração 
inicial do reagente, menos provável será a aplicação da 
aproximação de que x é pequeno. 


1 h Ácidos e Bases 


As diferenças entre os vários conceitos de ácido-base 
não levam em consideração qual está correto, mas 
qual é o mais conveniente de ser usado em uma 
situação específica. 


— James E. Huheey (1935-) 
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15.9 Ácidos Polipróticos 
15.10 Força dos Ácidos e Estrutura Molecular 
15.11 Ácidos e Bases de Lewis 
15.12 Chuva Ácida 

Principais Resultados do Aprendizado 


ESTE CAPÍTULO vamos aplicar os conceitos de equilíbrio 
aprendidos no capítulo anterior aos fenômenos ácido-base. 


Y 


idos são comuns em muitos alimentos, como limões, limas 

e vinagre, e em vários produtos de consumo, como 
detergentes sanitários e baterias. As bases são menos 
comuns nos alimentos, porém são ingredientes 
fundamentais em produtos de consumo tais como 
desentupidores de tubulações e antiácidos. Vamos examinar 
três diferentes modelos para o comportamento ácido-base, 
cada um deles definindo esse comportamento de forma 
diferente. Apesar de suas diferenças, os três modelos 
coexistem, cada um sendo útil para explicar uma gama 
específica de fenômenos ácido-base. Também vamos examinar 
como se calcula a acidez ou a basicidade de soluções, e vamos 
definir uma escala útil, chamada escala de pH, para quantificar 
a acidez e a basicidade. Esse tipo de cálculo envolve 
frequentemente a resolução de problemas de equilíbrio que 


exploramos no Capítulo 14. 


O leite de magnésia contém uma base que pode neutralizar o ácido presente no 
estômago e aliviar a azia. 


15.1 Azia 


Ала é a sensação dolorosa de queimação no esófago (o tubo 
que liga a garganta ao estômago) logo abaixo do peito. A dor é 
causada pelo ácido clorídrico (НСІ) que o estómago excreta 
para eliminar microrganismos e ativar enzimas que 
decompõem os alimentos. O ácido clorídrico às vezes é 
expelido para fora do estômago entrando no esôfago, um 
fenômeno chamado refluxo ácido. Lembre-se, da Seção 4.8, de 
que ácidos são substâncias que — em uma definição bem 
resumida — produzem íons Н” em solução. Quando o ácido 
clorídrico do estômago entra em contato com a parede do 
esófago, os íons Н? irritam os tecidos, levando à sensação de 
queimação. Parte do ácido pode passar para a parte inferior da 
garganta e até para a boca, produzindo dor na garganta e um 
gosto azedo (característico dos ácidos) na boca. Quase todas as 
pessoas já sentiram azia alguma vez na vida, mais comumente 
após uma lauta refeição, quando o estômago está cheio. Uma 
atividade extenuante ou o deitar em posição horizontal após 
uma refeição pesada aumenta a chance de refluxo do ácido 
estomacal е a azia subsequente. 


Bases foram definidas pela primeira vez na Seção 4.8. 


A maneira mais simples de aliviar a azia, quando 
moderada, é engolir repetidamente. A saliva contém o íon 
bicarbonato (HCO;), que age como uma base e, quando 
engolido, neutraliza parte do ácido no esôfago. Mais adiante, 
neste capítulo, veremos como o bicarbonato age como uma 
base. Você também pode tratar a azia com antiácidos, como 
Tums, Leite de magnésia ou Mylanta. Estes medicamentos de 
balcão contêm uma quantidade de base maior que a saliva, 
sendo, portanto, eficientes em neutralizar o ácido presente no 
esôfago. Examinaremos mais detalhadamente as bases nesses 
medicamentos mais adiante (veja o boxe Química e Medicina, 


na Seção 15.7). 


A concentração do ácido estomacal, [H;0*], varia em torno de 0,01 a 0,1 
M. 


Para algumas pessoas, a azia é um problema crônico. A 
doença do refluxo gastroesofágico (DRGE) é a condição 
médica associada à azia crônica. Em pacientes com DRGE, o 
grupo de músculos (chamados de esfincter esofágico) na parte 
inferior do esôfago, logo acima do estômago, não se fecha 
suficientemente bem, permitindo que o conteúdo estomacal 
vaze regularmente de volta para o esôfago. Pesquisadores 
médicos desenvolveram um sensor sem fio que ajuda a 
diagnosticar e avaliar o tratamento da DRGE. Usando um tubo 
que desce pela garganta, o médico liga o sensor aos tecidos no 
esófago do paciente. O sensor lê o pH — uma medida da 
acidez, discutida na Seção 15.5 — e transmite a leitura a um 
registrador colocado no corpo do paciente. O paciente volta às 
suas atividades de rotina nos dias seguintes, enquanto о 
registrador monitora o pH do esôfago. O médico, então, lê а 
gravação do pH esofágico para realizar o diagnóstico e avaliar 
o tratamento. 


Neste capítulo vamos examinar o comportamento de 
ácidos e bases. Ácidos e bases não são importantes apenas 
para a nossa saúde (como acabamos de verificar), mas também 
são encontrados em muitos produtos domésticos, alimentos, 
medicamentos e, naturalmente, em quase todos os laboratórios 
de química. A química ácido-base é muito importante na 
bioquímica e na biologia molecular. Os blocos de construção 
das proteínas, por exemplo, são ácidos (chamados 
aminoácidos), e as moléculas que carregam o código genético 


no DNA são bases. 


15.2 A Natureza dos Ácidos e Bases 


Рага uma revisão da nomenclatura dos ácidos, veja a Seção 3.6. 


Os ácidos têm as seguintes propriedades gerais: gosto azedo, 
capacidade de dissolver vários metais, capacidade de tornar 
vermelho o papel de tornassol azul e capacidade de neutralizar 
as bases. A Tabela 15.1 lista alguns ácidos comuns. 


O papel de tornassol contém certos corantes que mudam de cor na 
presença de ácidos e bases. 


Você pode encontrar o ácido clorídrico na maioria dos 
laboratórios de química. Na indústria, ele é usado na limpeza 
de metais, no preparo e processamento de alguns alimentos e 
no refino de minérios de metais. Como acabamos de discutir 
na Seção 15.1, o ácido clorídrico é, também, o componente 
principal do ácido presente no estômago. 


HCl Ф 
Ácido clorídrico | 


A fórmula do ácido acético também pode ser escrita como CH;C00H. 


TABELA 15.1 Alguns Ácidos Comuns 


Nome Ocorréncias/Usos 

Ácido clorídrico (HCI) Limpeza de metais; preparação de alimentos; refino de 
minérios; componente principal do ácido presente no 
estômago 

Ácido sulfúrico (H,SO,) Manufatura de fertilizantes e explosivos; produção de 


corantes e colas; baterias de automóvel; 
eletrodeposição de cobre 


Ácido nítrico (НМ№О,) Manufatura de fertilizantes e explosivos; produção de 
corantes e colas 


Ácido acético (HC,H,0,) Manufatura de plásticos e borrachas; preservativo de 
alimentos; componente ativo do vinagre 


Ácido cítrico (H,C,H,0,) Presente nas frutas cítricas, como limão e lima; usado 
para ajustar о pH em alimentos e bebidas 


Ácido carbônico (H,CO,) Encontrado em bebidas carbonatadas, devido à reação 
do dióxido de carbono com a água 


Ácido fluorídrico (HF) Limpeza de metais; produção de vidro fosco e gravação 
de vidro 
Ácido fosfórico (H,PO,) Produção de fertilizantes; tamponamento biológico; 


preservativo em bebidas 


O ácido sulfúrico e o ácido nítrico são também comuns no 
laboratório. Eles desempenham um papel importante na 
produção de fertilizantes, explosivos, corantes e colas. O ácido 
sulfúrico, produzido em quantidades maiores que qualquer 
outro produto químico industrial, está presente na maioria das 
baterias de automóveis. 


$ O 
H H—O—N—O 
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É provável que vocé encontre ácido acético em sua casa — ele 
é o componente ativo do vinagre. Também é produzido em 
vinhos indevidamente armazenados. A palavra vinagre 
provém das palavras em francés vin aigre, que significam 
“vinho azedo”. Os conhecedores de vinho consideram a 


presença de vinagre no vinho uma falha grave, pois ele faz 
com que o vinho tenha gosto de molho de salada. 
O H 
н—о——(—н 
H 
HC,H;0, 


soa 
Ácido acético 


O ácido acético é um ácido carboxílico, um ácido que contém 
o seguinte grupo de átomos: 
O 


H—O—C— 


Grupo ácido carboxílico 


Ácidos carboxílicos são frequentemente encontrados em 
substâncias derivadas a partir de organismos vivos. Outros 
exemplos de ácidos carboxílicos são o ácido cítrico, o ácido 
principal nos limões e limas, e o ácido málico, encontrado em 
maçãs, uvas е no vinho. 


O ácido acético produz um gosto azedo no vinho. 


H3C6H507 H2C4H 405 


[Ácido cítrico 


Ácido málico 


Frutas cítricas, maçãs e uvas, todas contêm ácidos. 


Muitos produtos comuns de limpeza doméstica e remédios são bases. 


TABELA 15.2 Bases Comuns 


Nome 


Hidróxido de sódio 
(NaOH) 


Hidróxido de potássio 
(КОН) 


Bicarbonato de sódio 
(NaHCO,) 


Carbonato de sódio 
(Na;C0,) 


Amónia (NH) 


Ocorréncia/Usos 


Processamento de petróleo; fabricacáo de sabáo e de 
plástico 


Processamento de algodão; eletrodeposicáo; produção de 
sabão; baterias 


Antiácido; ingrediente do fermento químico; fonte de СО, 
Fabricação de vidro e sabão; artigos de limpeza em geral; 
amaciante 


Detergente; fertilizante e fabricação de explosivos; 
produção de fibras sintéticas 


As bases têm as seguintes propriedades gerais: gosto 


amargo, toque pegajoso, capacidade de tornar azul o papel de 


tornassol vermelho e capacidade de neutralizar os ácidos. 


Devido ao amargor, bases são menos comuns em alimentos 


que ácidos. Nossa aversão ao gosto das bases é provavelmente 
uma adaptação evolutiva para nos prevenir contra os 
alcaloides, bases orgânicas encontradas em plantas que são, 
frequentemente, venenosas. (Por exemplo, o componente ativo 
da cicuta — a planta venenosa que matou o filósofo grego 
Sócrates — é o alcaloide сопппа.) Contudo, alguns alimentos, 
tais como o café e o chocolate (especialmente o chocolate 
amargo) contêm aromatizantes amargos. Muitas pessoas 
gostam do sabor amargo, porém somente após adquirirem este 
paladar com o tempo. 


0 café é ácido, de um modo geral, mas as bases nele presentes — como 
a cafeína — e outros compostos o deixam com um sabor amargo. 


As bases têm um toque pegajoso porque reagem com os 
óleos sobre a pele formando substâncias semelhantes a sabão. 
Algumas soluções de limpeza doméstica, como a amônia, são 
bases e têm o toque pegajoso de uma base. Bases tornam azul 
o papel de tornassol vermelho; no laboratório, o papel de 
tornassol é rotineiramente utilizado para testar a basicidade de 
soluções. 


Algumas bases comuns estão listadas na Tabela 15.2. Você 
pode encontrar o hidróxido de sódio e o hidróxido de potássio 
na maioria dos laboratórios de química. Eles são usados no 
processamento do petróleo e do algodão e na manufatura do 
sabão e de plásticos. O hidróxido de sódio é o ingrediente 
ativo de produtos como o Drano, que desentopem tubulações. 
Em muitas casas você encontra o bicarbonato de sódio no 
armário de medicamentos (é o ingrediente ativo de alguns 
antiácidos). E também na cozinha (rotulado como fermento em 


pó). 


15.3 Definições de Ácidos e Bases 


Quais são as principais características das moléculas e íons 
que exibem comportamento ácido e comportamento básico 
(alcalino)? Neste capítulo vamos examinar três diferentes 
definições: a definição de Arrhenius, a definição de Bronsted- 
Lowry e a definição de Lewis. Por que três definições e qual 
delas é a correta? Como observou Huheey na citação que abre 
este capítulo, não há uma definição “correta”. Em vez disso, 
cada definição é útil em um dado momento. Vamos discutir a 
definição de Lewis de ácidos e bases na Seção 15.11; agora 
vamos discutir as outras duas. 


A Definição de Arrhenius 


Nos anos de 1880, o químico sueco Svante Arrhenius propôs a 
seguinte definição molecular de ácidos e bases: 


Acido: Uma substância que produz íons Н“ em solução 
aquosa. 


Base: Uma substância que produz íons OH” em solução 
aquosa. 


De acordo com a definição de Arrhenius, o НСІ é um ácido 
porque produz íons H' em solução (Figura 15.1): 


HCl(ag) ——> H'(ag) + СІ (ag) 


O cloreto de hidrogênio (НСІ) é um composto covalente e não 
contém íons. Entretanto, em água, ele se ioniza completamente 
produzindo íons H'(ag) e íons Cl(aq). Os íons Н” são 
altamente reativos. Em solução aquosa, esses íons se ligam à 
água formando H,O*: 


+ 
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H? + :0:H —> нн 
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Ácido de Arrhenius 


HCl(aq) ——= H*(aq) + С1 (ад) 


FIGURA 15.1 Ácido de Arrhenius Um ácido de Arrhenius produz íons H* 
em solucáo. 


r 


O íon НО” é chamado de íon hidrónio. Em água, os íons 
Н” sempre se associam a moléculas de Н,О formando íons 
hidrônio e outras espécies associadas à fórmula geral 
H(H,0),. Por exemplo, um íon Н“ pode se associar a duas 
moléculas de água formando H(H,O),*, com três formando 
H(H,0);' etc. Os químicos frequentemente usam H'(ag) е 
H,0'(ag) alternadamente significando a mesma coisa — um 
íon Н” que foi solvatado (ou dissolvido) em água. 


Segundo a definição de Arrhenius, o NaOH é uma base 
porque produz íons OH” em solução (Figura 15.2) 
NaOH(ag) — Na*(aq) + OH (ag) 

O NaOH é um composto iônico e, portanto, contém íons Na” e 


OH”. Quando o NaOH é adicionado à água, ele se dissocia, ou 
se separa em seus componentes iônicos. 


Segundo a definição de Arrhenius, ácidos e bases se 
combinam formando água, neutralizando-se no processo: 


Н (ад) + OH (ag) ——> H,O()) 


Base de Arrhenius 


NaOH 


NaOH(aq) — Na* (aq) + ОН (ag) 


FIGURA 15.2 Base de Arrhenius Uma base de Arrhenius produz íons 
OH” em solução. 


A Definição de Bronsted-Lowry 


Uma segunda definição de ácidos e bases, mais amplamente 
aplicável, chamada de definição de Bronsted-Lowry, foi 
introduzida em 1923. Esta definição é focada na transferência 
de íons Н" em uma reação ácido-base. Uma vez que o íon Н" é 
um próton — um átomo de hidrogênio sem o seu elétron — 
esta definição é focada na ideia de um doador de próton e um 
receptor de próton: 


Ácido: doador de próton (H') 
Base: receptor de próton (Н?) 


De acordo com esta definição, o НСІ é um ácido porque, em 
solução, ele doa um próton para a água: 


HCl(ag) + H,0(1) —> H;0*(ag) + CI(ag) 


Esta definição descreve claramente o que acontece ao íon Н” 
do ácido — ele se associa à água formando H,O* (um íon 
hidrónio). A definição de Brensted-Lowry também se aplica a 
bases (tais como o NH,) que não contêm inerentemente íons 
OH”, mas também produzem íons OH” em solução. Segundo а 


definição de Bronsted-Lowry, о NH; é uma base porque aceita 
um próton da água. 


Todos os ácidos e bases de Arrhenius são ácidos e bases segundo as 
definições de Bronsted-Lowry. Todavia, alguns dos ácidos e bases de 
Bronsted-Lowry não podem ser classificados como ácidos e bases de 
Arrhenius. 


NHx(aq) + HO() == NH, (aq) + OH (ag) 


Segundo a definição de Bronsted-Lowry, ácidos (doadores de 
prótons) e bases (receptores de prótons) sempre ocorrem 
juntos em uma reação ácido-base. Na reação entre НСІ e Н.О, 
o НСІ é o doador de próton (ácido) e a H,O é o receptor de 
próton (base). 

HCl(ag) + HO() —> Н;О (aq) + CI (ag) 


ácido base 
(doador de próton) (receptor de próton) 


Na reação entre NH; e HO, a Н›О é o doador de próton 
(ácido), е o NH; é o receptor de próton (base). 
NH-(ag) + HO() == NH¿*(aq) + OH (ag) 


base ácido 
(receptor de próton) (doador de próton) 


Segundo a definição de Bronsted-Lowry, algumas substâncias 
— tal como a água nas duas equações anteriores — podem 
agir como ácidos ou bases. Substâncias que podem agir como 
ácidos ou bases são anfóteras. Observe o que ocorre quando 
invertemos uma equação que representa uma reação ácido- 
base de Bronsted-Lowry: 

МН (ад) + ОН (ад) == NHx(aq) + Н,О(0) 


ácido base 
(doador de próton) (receptor de próton) 


Adição de H* Remoção de H* 
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FIGURA 15.3 Pares Conjugados Ácido-Base Um par conjugado ácido- 
base consiste em duas substâncias relacionadas uma à outra pela 
transferência de um próton. 
Nesta reação, o МН; é o doador de próton (o ácido) e o OH” é 
o receptor de próton (a base). A substância que foi a base 
(МН) se tornou o ácido (NH,') e vice-versa. Diz-se, 
frequentemente, que NH," e NH; são um par conjugado 
ácido-base, duas substâncias relacionadas uma à outra pela 
transferência de um próton (Figura 15.3) Um ácido 
conjugado é qualquer base à qual um próton foi adicionado, e 
uma base conjugada é qualquer ácido do qual um próton foi 
removido. Voltando à reação direta inicial, podemos identificar 
os pares conjugados ácido-base: 

NH;(aq) + H,0() == NHy'(aq) + ОН- (ag) 


Base Ácido Ácido Base 


conjugado conjugada 


Resumindo a Definição de Bronsted-Lowry de Ácidos e 
Bases: 


» Uma base aceita um próton e se torna um ácido conjugado. 


> Um ácido doa um próton e se torna uma base conjugada. 


EXEMPLO 15.1 Identificação de Ácidos e Bases de Bronsted- 


Lowry e Seus Conjugados 


Em cada reação a seguir, identifique o ácido de Bronsted- 
Lowry, a base de Bronsted-Lowry, o ácido conjugado e a base 


conjugada. 


(a) Н,50,(а4) + Н„О() — HSO, (ад) + НО (ад) 
(b) HCO; (aq) + H,0(1) == H,CO:(ag) + OH (ag) 


SOLUÇÃO 


(а) Como o H;SO, doa um próton à água nesta reação, ele é 
o ácido (doador de próton). Após o HSO, doar o próton, 
ele se torna HSO,, a base conjugada. Como a água 
aceita um próton, ela é a base (receptor de próton). 
Depois que a H,O recebe o próton, ela se torna H;O”, о 
ácido conjugado. 

H,SO«aq) + Н,О() —> HSO, (aq) + H30*(ag) 

H>SOy(aq) + HO() —> HSOy (ад) + НО (ад) 


Ácido Base Base Ácido 


| conjugada conjugado 


(b) Como a H,O doa um próton ao HCO; nesta reação, ela é 
о ácido (doador de próton). Após a H,O doar o próton, 
ela se torna OH, a base conjugada. Como o HCO; 
aceita um próton, ele é a base (receptor de próton). 
Depois que о HCO; recebe o próton, ele se torna H,CO,, 
o ácido conjugado. 

HCO; (aq) + H,O()) == H,COx(aq) + OH (ад) 

HCO; (aq) + НО() == H,COx(aq) + OH (ag) 


Base Ácido Ácido Base 


| | conjugado conjugada 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.1 


Em cada reação a seguir, identifique o ácido de Bronsted-Lowry, a base de 
Bronsted-Lowry, o ácido conjugado e a base conjugada. 


(a) С;Н;№Мад) + HO() == CsHsNH” (ag) + OH (ag) 
(b) HNOx(ag) + Н,О() == H,0 (ag) + NO; (aq) 


Associação 4. 2. 
Conceitual 15.1 Pares Ácido-Base Conjugados 


Que par a seguir não é um par ácido-base conjugado? 
(a) (CH;);N; (CH3)¿NH* 

(Б) H,SO,; Н,80; 

(с) НМО,; NO, 


15.4 Força dos Ácidos e Constante de Acidez (K,) 


A força de um eletrólito, inicialmente discutida na Seção 4.5, 
depende da extensão da sua dissociação de seus componentes 
iónicos em solução. Um eletrólito forte se dissocia 
completamente em íons em solução, enquanto que um 
eletrólito fraco se dissocia apenas parcialmente. Definimos 
ácidos fortes e fracos da mesma maneira. Um ácido forte se 
ioniza completamente em solução, enquanto um ácido fraco 
se ioniza apenas parcialmente. Em outras palavras, a força de 
um ácido depende do equilíbrio 


HA(aq) + H20(1) == H,0“(aq) + A (aq) 


Nesta equação, HA é uma fórmula genérica de um ácido. Se o 
equilibrio está muito deslocado para a direita, o ácido é forte 
— ele se ioniza completamente. Se o equilíbrio está deslocado 
para a esquerda, o ácido é fraco — apenas uma pequena 
porcentagem das moléculas do ácido se ioniza. É claro que a 
extensão da força dos ácidos é contínua, porém, para a maior 
parte dos objetivos, a classificação de forte e fraco é útil. 


Ácidos Fortes 


O ácido clorídrico é um exemplo de ácido forte. 


Uma única seta indica 
ionização completa. 


Hcl(ag) + H20(1) ——=> H;0*(ag) + СІ (ад) 


Uma solução de НСІ não contém virtualmente nenhum НСІ 
sem 10nizar; praticamente todo НСІ se ioniza formando H;O* 
(ag) e Cl(aq) (Figura 15.4). Uma solução 1,0 M de НСІ tem 
uma concentração de H;O' igual a 1,0 М. Representando а 
concentração de H;O* por [9,07], dizemos que uma solução 
1,0 M de HCl tem [H30*] = 1,0 М. 


A Tabela 15.3 lista os seis ácidos fortes importantes. Os 
cinco primeiros ácidos na tabela são ácidos monopróticos, 
ácidos contendo somente um próton ionizável. O ácido 
sulfúrico é um exemplo de um ácido diprótico, um ácido 
contendo dois prótons ionizáveis. 


Um próton ionizável é aquele que se ioniza em solução. Vamos discutir 
ácidos polipróticos com mais detalhes na Seção 15.9. 


TABELA 15.3 Ácidos Fortes 
Ácido clorídrico (HCI) Ácido nítrico (HNO,) 
Ácido bromídrico (HBr) Ácido perclórico (HCIO,) 


Ácido iodídrico (HI) Ácido sulfúrico (H,SO,) (diprótico) 


Um Ácido Forte 


Quando o НСІ se dissolve em água, ele se ioniza completamente. 


Hcl D Hal 


FIGURA 15.4 lonização de um Ácido Forte Quando o НСІ se dissolve em 
água, ele se ioniza completamente formando H¿O* e СГ. A solução 
praticamente não contém nenhum НСІ sem ionizar. 


Um Ácido Fraco 


Quando o HF se dissolve em água, somente uma fração das moléculas se ioniza. 


H,0* 


FIGURA 15.5 lonizacáo de um Ácido Fraco Quando o HF se dissolve em 
água, apenas uma fração das moléculas dissolvidas se ioniza formando 
H30” e Е. A solução contém muitas moléculas de HF intactas. 


Ácidos Fracos 


Ao contrário do HCl, o HF é um ácido fraco, um ácido que 
não se ioniza completamente em solução. 


A seta de equilíbrio indica 
/ ionização parcial 


НЕ(а4) + HO() == H,O*(aq) + F (aq) 


Os termos ácido forte e ácido fraco são frequentemente confundidos 
com ácido concentrado e ácido diluído. Você pode enunciar a diferença 
entre esses termos? 


Uma solução de HF contém um grande número de moléculas 
de HF intactas (não ionizadas); também contém algum H,O" 
(aq) e Е (ад) (Figura 15.5). Em outras palavras, uma solução 
1,0 M de HF tem uma [H,O*] muito menor que 1,0 M, pois 
somente algumas moléculas de HF se ionizam formando HO”. 


O grau com que um ácido é forte ou fraco depende da 
atração entre o ánion do ácido (a base conjugada) e o íon 
hidrogênio, em relação à atração desses dois íons pela água. 
Lembre-se de que HA é uma fórmula genérica de um ácido. O 
grau com que a seguinte reação avança no sentido direto 
depende da força de atração entre H' e A”: 

НА(а4) + H-O) == H;0*(aq) + A (ag) 
ácido base conjugada 
Se a atração entre H* e A” é fraca, então a reação favorece o 
sentido direto e o ácido é forte. Se a atração entre H' e А é 


forte, então a reação favorece o sentido inverso e o ácido é 
fraco, como é mostrado na Figura 15.6. 


Por exemplo, no HCl, a base conjugada (СГ) tem uma 
atração relativamente fraca pelo Н” — a reação inversa não 
ocorre em nenhuma extensão significativa. Por outro lado, no 
НЕ, a base conjugada (Е) tem uma forte atração pelo H* — a 
reação inversa ocorre em uma extensão razoável. Geralmente, 
quanto mais forte é o ácido, mais fraca é a base conjugada e 
vice-versa. Se a reação direta (a do ácido) tem uma forte 
tendência a ocorrer, então a reação inversa (a da base 
conjugada) tem uma fraca tendência a ocorrer. A Tabela 15.4 
lista alguns ácidos fracos comuns. 


Observe que dois dos ácidos na Tabela 15.4 são dipróticos, 
significando que eles têm dois prótons ionizáveis, e um deles é 
triprótico (três prótons ionizáveis). Vamos discutir mais 
detalhadamente os ácidos polipróticos na Seção 15.9. 


Y —@ 


Atração fraca 
Ionização completa 


Atração forte 
Ionização parcial 


FIGURA 15.6 Atração lónica e a Força do Ácido Em um ácido forte, a 

atração entre Н? e A” é fraca, levando à completa ionização. Em um ácido 

fraco, a atração entre Н? e A” é forte, levando apenas à ionização parcial. 
Podemos escrever as fórmulas do ácido acético e do ácido fórmico como 
CH,COOH е НСООН, respectivamente, para indicar que, nestes 
compostos, o único hidrogênio que se ioniza é aquele ligado ao átomo 
de oxigênio. 


TABELA 15.4 Alguns Ácidos Fracos 


Ácido fluorídrico (HF) Ácido sulfuroso (H,S0,) (diprótico) 
Ácido acético (HC,H,0,) Ácido carbônico (HCO) (diprótico) 
Ácido fórmico (HCHO,) Ácido fosfórico (H¿PO,) (triprótico) 


A Constante de Acidez (K,) 


Quantificamos a força relativa dos ácidos com a constante de 
acidez (K,), que é a constante de equilíbrio da reação de 


ionização de um ácido fraco. Como verificamos na Seção 
14.3, para as duas reações equivalentes: 


Referimo-nos, às vezes, a K, como a constante de dissociação ácida. 


HA(aq) + Н„О() ==> H,O (aq) + A (ag) 
HA(aq) == Н'(ад) + A (aq) 


a constante de equilíbrio é 


А [H3O*][A7] А [H*][A7] 
Е [НА] [НА] 
Lembre-se, do Capítulo 14, de que as concentrações de sólidos puros ou 
líquidos puros não são incluídas na expressão de K; portanto, Н,0(/) 
não é incluída na expressão de K.. 


Uma vez que [НО] é equivalente а [H'], as duas expressões 
são iguais. Embora as constantes de acidez de todos os ácidos 
fracos sejam relativamente pequenas (pois, do contrário, o 
ácido não seria um ácido fraco) elas variam em magnitude. 
Quanto menor for a constante menos o ácido se ioniza e mais 
fraco ele é. A Tabela 15.5 lista as constantes de acidez de 
alguns ácidos fracos comuns em ordem decrescente da força 
do ácido. 


TABELA 15.5 Constante de Acidez (K,) de Alguns Ácidos Fracos 
Monopróticos a 25 °С 


Fórmula Reação de 

Ácido Fórmula Estrutural lonização К, 
РА — 0 — С a HclOs(ag) + Н0() == 

Ácido HCIO, H—0—C=0 sa JAR 
cloroso 107° 
К == HNOs(ag) + H20() == 

Ácido HNO, H—0—N=0 Cm q ADA 
nitroso 10* 
Ácido HF H—F Mo dx 


H30*(aq) + Е (ад) 


fluorídrico 10 


Ei HCHOz(aq) + HO() == 
Acido HCHO, | H30*(aq) + CHO2"(aq) 18x 
fórmico H—O—C—H 10-* 
so. H H HC7H502(aq) + Н20(1) == 
Ácido HGH50, 0 ATR "ноар + сњо; (aq) 6,5 х 
benzoico оос N Vi 1075 
H É 
És HCHs05(a9) + HO) == 
Ácido HGH;, |] “nO (ag) + сњо (ад) 1,8 х 
acético H — 0 — С — СНз 10º 
Eo ЖЕ. ТН HclO(aq) + HO() == 
Ácido нао H—0— Cl aaa 29% 
hipocloroso 10% 
so. A == НСМ(ад) + HO() == 
Ácido HCN H—C=N e 49X 
cianídrico 107% 
Н H НСеН50(ад) + H20(1) == 
Fenol HC¿H;0 F~ С О? (а + CO” (29) 1,3 x 
-10 
HO — C CH 10 
N / 
C—C 
H H 


fal) 
Associação oríceitual 15.2 Forças Relativas dos Ácidos Fracos 


Considere os dois ácidos a seguir e seus valores de К: 


HF K, = 3,5 X 107 
HCIO К, = 29 х 10% 


Qual é o ácido mais forte? 


15.5 Autoionização da Água e pH 


Vimos anteriormente que a água age como uma base quando 
reage com НСІ e como um ácido quando reage com NH;: 


Água agindo Água agindo 
como uma base como um ácido 


HCl(aq) + Н,0() — H30*(aq) + Cl" (ag) МН,(а4) + H,0(1) == МН, (aq) + OH” (ag) 


Ácido Base Base Ácido 
(doador de próton) (receptor de próton) (receptor de próton) (doador de próton) 


A água é anfótera (anfotérica); ela pode agir ou como um 
ácido ou como uma base. Mesmo quando pura, a água age 
como um ácido e como uma base com ela mesma, um 
processo chamado autoionização: 


Água agindo como ambos, 


um ácido e uma base 


Н,0() + НО(І) = H30* (aq) + ОН (ag) 
Ácido Base 
(doador de próton) (receptor de próton) 


Podemos escrever a reação de autoionização como: 
H20(1) => Н"(ад) + OH (ag) 


A constante de equilibrio desta reação é o produto das 
concentrações dos dois íons: 


К„ = [H0][0H"] = [H*][OH”] 


Esta constante de equilíbrio é chamada constante do produto 
iônico da água ou simplesmente produto iônico da água 
(K,) (às vezes denominada constante de acidez da água). A 25 
°C, К = 1,0 x 10. Na água pura, uma vez que H,O é a única 
fonte de íons, as concentrações de H;O' e OH” são iguais, e a 
solução é neutra. Como as concentrações são iguais, podemos 
facilmente calculá-las a partir de Ką: 


[H,0"] = [OH ] = VE. = 10x 107 (em água pura a 25 °С) 
Como pode ser verificado, em água pura as concentrações de 
H,O* e ОН são muito pequenas (1,0 x 107 М) à temperatura 
ambiente. 


Uma solução ácida contém um ácido que produz íons 
H;O' adicionais, fazendo com que а [H,O] aumente. 
Entretanto, a constante do produto iônico ainda se aplica: 


[H¿0*][0H7] = K, = 1,0 x 107! 


А concentração de ҺО" vezes a concentração de OH е 
sempre 1,0 x 10” a 25 °С. Se [H;0'] aumenta, então, [OH] 
deve diminuir para que a constante do produto iônico 
permaneça como 1,0 x 10"!4, Por exemplo, se [H;0'] = 1,0 x 
10°, então, podemos obter [OH] resolvendo a expressão da 
constante do produto iônico para [OH]: 
(1,0 x 10)[0H”] = 1,0 x 107! 
1.0 x 10! 


[OH] = = = 1,0 х 10!M 
1,0 х 107 


Em uma solução ácida, [H,0'] > [OH]. 


Uma solução básica (alcalina) contém uma base que 
produz íons OH” adicionais, fazendo com que [OH] aumente 
e [H;0'] diminua, porém, novamente, a constante do produto 
iônico ainda se aplica. Suponha que [OH] = 1,0 х 107; então, 
podemos obter [H;0'] resolvendo a expressão da constante do 
produto iônico para [9,0]: 

[9,0+](1,0 х 1077) = 1,0 x 107! 
1,0 х 10714 
1,0 х 107 


Em uma solução básica, [OH] > [H;0']. 


[H,0*] = = 1,0 х 102 M 


Observe que a variação da [H;0'] em uma solução aquosa 
produz uma variação inversa na [OH] e vice-versa. 


Resumindo K,: 


> Uma solução neutra tem [H30*] = [OH] = 1,0 x 107 М (a 
25 °С). 


> Uma solução ácida tem [H,0*] > [OH]. 


> Uma solução básica tem [OH] > [9,01]. 
> Em todas as soluções aquosas, H;O'e OH” estão presentes 
e [H;09[0H7] = К, = 1,0 х 107 (a 25 °С). 


O valor da constante do produto iônico К, depende da temperatura. 
Para todos os cálculos neste livro, admita 25 °С a menos que outra 
informação seja dada. 


EXEMPLO 15.2 Uso de K, nos Cálculos 


Calcule a [OH] a 25 °С para cada solução a seguir e 
determine se a solução é ácida, básica ou neutra. 


(a) [H,0*] = 7,5 x 10° M 
(b) [9,0% = 1,5 x 10º M 


(с) [H,07] = 1,0 х 107 M 
SOLUÇÃO 
(a) Para obter [OH], use a constante do produto iônico. 


Substitua o valor dado para [H;0'] e resolva a equação 
para [OH ]. 


Como [907] > [OHT], a solução é ácida. 
[НО [ОНГ] = К, = 1,0 x 10! 
(7,5 х 10%)1[0H] = 1,0 x 10714 


1,0 x 10714 
[0H] = — = 1,3 х 10 10 M 
7,5 х 107 
Solução ácida 
(b) Substitua o valor dado de [H;0'] e resolva a equação de 
ionização ácida para [OH]. 
Como [OH] > [H;0], a solução é básica. 


(1,5 х 10 ЙОН] = 1,0 x 10! 


1,0 x 10714 
[OH] = HG = 6,7 x 10º М 
1,5 X 10 


Solução básica 

(с) Substitua o valor dado de [H;0'] e resolva a equação de 
ionização ácida para [OH]. 
Como [H,0*] = 1,0 x 107 e [OH] =1,0 х 107, a solução 
é neutra. 


(1,0 x 10 [0H] = 1,0 x 10! 


1,0 x 10% 
[0H] = — z = 1,0 х 107 М 
1,0 х 10 


Solução neutra 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.2 


Calcule a [H,0*] a 25 ºC para cada solução a seguir e determine se a solução é 
ácida, básica ou neutra. 


(a) [0H] =1,5x 10° М 
(б) [0H] = 1,0 х 107 М 


(‹) [0H] = 8,2 х 10" М 


А Escala de pH: Uma Maneira de Quantificar a 
Acidez e a Basicidade 


A escala de pH é uma maneira compacta de especificar a 
acidez de uma solução. Definimos pH como o negativo do log 
da concentração do íon hidrônio: 


0 log de um número é o expoente ao qual 10 deve ser elevado para 
obter aquele número. Desse modo, o log 10' = 1; о log 10º = 2; о log 107 
'=-1;0l0g 10? = -2 etc. (veja o Apéndice |). 


pH = —log[H,07] 


Uma solução сот [H,0*] = 1,0 x 10º М (ácido) tem um pH 
de: 

pH = —log[H;0'] 
= —log(1,0 х 107°) 
—(—3,00) 
= 3,00 


| 


Observe que informamos o pH neste caso com duas casas 
decimais. Isto é porque apenas os números à direita da vírgula 
decimal são significativos em um logaritmo. Como nosso 
valor original para a concentração tinha dois algarismos 
significativos, o log daquele número tem duas casas decimais. 


Quando você calcula o log de uma grandeza, o resultado deve ter o 
mesmo número de casas decimais que o número de algarismos 
significativos na grandeza original. 


Soluções ácidas concentradas podem ter pH negativo. Por exemplo, se 
[H;0*] = 2,0 M, o pH é -0,30. 


2 algarismos significativos 2 casas decimais 


y / 
1оа1,® x 107° = 300 
Se o número original tivesse três algarismos significativos, о 


log seria dado com três casas decimais. 


3 algarismos significativos 3 casas decimais 


y Н 

log(1,00x 107° = 3000 
Uma solução сот [9,0] = 1,0 x 107 М (neutro, a 25 °С) tem 
um pH de: 

pH = —log[H30”] 
—log(1,0 x 1077) 
—(—7,00) 
= 7,00 


| 


Em geral, а 25 °С: 


e pH<7 А solução é ácida. 
e pH>7 А solução é básica. 
e pH=7 A solução é neutra. 


A Tabela 15.6 lista o pH de algumas substâncias comuns. 
Conforme discutimos na Seção 15.2, muitos alimentos, 
principalmente as frutas, são ácidos e têm valores de pH 
baixos. Um número relativamente pequeno de alimentos é 
básico. Os alimentos com os valores de pH mais baixos são os 
limões e as limas, e estão entre os mais amargos. Como a 
escala de pH é uma escala logarítmica, uma variação de 1 
unidade de pH corresponde a uma variação de 10 vezes na 
concentração de HO" (Figura 15.7). Por exemplo, um limão 
com um pH de 2,0 é 10 vezes mais ácido que uma ameixa com 
um pH de 3,0 e 100 vezes mais ácido que uma cereja com um 
pH de 4,0. 


TABELA 15.6 O pH de Algumas Substâncias Comuns 


Substância pH 

Suco gástrico (estômago humano) 1,0-3,0 
Limões 1,8—2,0 
Limas 2,2-2,4 
Refrigerantes 2,0-4,0 
Ameixas 2,8-3,0 
Vinhos 2,8-3,8 
Maças 2,9-3,3 


Pêssegos 3,4-3,6 


Cerejas 3,2-4,0 


Cervejas 4,0-5,0 
Água de chuva (não poluída) 5,6 
Sangue humano 7,3-7,4 
Claras de ovos 7,6-8,0 
Leite de magnésia 10,5 
Amônia para uso doméstico 10,5-11,5 
Solução de NaOH a 4 % 14 


A Escala de pH 


ЯЕ 


DÁ 


Ácido pH Básico 
< 1070 
[47] 


FIGURA 15.7 A Escala de pH Um aumento de 1 na escala de pH 
corresponde a um fator de diminuição de 10 na [H30*]. 
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EXEMPLO 15.3 Cálculo do pH a partir да [H,0*] ou да [0H] 


Calcule o pH de cada solução a seguir, a 25 °С, e indique se a 
solução é ácida ou básica. 


(a) [H,0*] = 1,8 x 104M 
(b) [0H ] = 1,3 x 102M 
SOLUÇÃO 


(а) Para calcular o pH, substitua a [H3O*] na equação de pH. 
Como o pH <7, esta solução é ácida. 


pH = —loglH30'] 
—log(1,8 х 107%) 
–(—3,74) 

= 3,74 (ácida) 


(b) Primeiramente, use K, para determinar а [H,0'] a partir 
da [OH]. 


Em seguida, substitua a [H;0'] na expressão de pH 
para determinar o pH. 


Como o pH > 7, esta solução é básica. 
[H,0'][0H7] = K, = 1,0 x 104 


[9;0+]1(1,3 х 10%) = 1,0 x 107! 


o 10x 107 13 
[0] = =—— = 7,7 х 10 BM 
1,3 х 10° 
рН = -log[H,0'] 


= —log(7,7 x 1071) 
—(—12,11) 
= 12,11 (básica) 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.3 


Calcule o pH de cada solução a seguir e indique se a solução é ácida ou básica. 
(а) [H,0*] =9,5x 10º М 
(b) [0H] =7,1x 10° М 


EXEMPLO 15.4 Cálculo да [H;0'] a partir do pH 


Calcule a [НО] para uma solução com um pH de 4,80. 


SOLUÇÃO 


Para determinar а [H;0'] a partir do pH, comece com a 
equação que define o pH. Substitua o valor dado de pH e, 
então, resolva para a [H;0']. Como o valor de pH fornecido 
foi dado com duas casas decimais, a [HjO*] é escrita com 
dois algarismos significativos. (Lembre-se de que 10'2* = х 
(veja o Apêndice Г). Algumas calculadoras utilizam uma tecla 
inv log para representar esta função.) 
pH = —log[H,0'] 
4,80 = —log[H,0'] 


—4,80 = log[H,0'] 
107480 = 10'019:0'] 


107480 — [H,0*] 
[H,0'] = 1,6 х 10° M 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.4 


Calcule a [H,0*] para uma solução com um pH de 8,37. 


0 pOH e Outras Escalas de p 


A escala de pOH é análoga à escala de pH, mas é definida com 
respeito à [OH] em vez da [H;0']. 


рОН = —log[OH ] 


Uma solução com uma [OH] de 1,0 x 10º М (básica) tem um 
pOH de 3,00. Na escala de pOH, um pOH menor que 7 é 
básico e um pOH maior que 7 é ácido. Um pOH de 7 é neutro 
(Figura 15.8). Podemos derivar uma relação entre pH e pOH, a 
25 °С, a partir da expressão de Kw: 


Observe que р é o operador matemático —log; assim sendo, pX = -log 
X. 


$ 0,0 | 1,0 | 2,0 | 3,0 | 4,0 | 5,0 | 6,0 | 7,0 | 8,0 | 9,0 [тоо Е [120 Е E» 


Ácido pH Básico 


Ciao [ве [нл it |ша A ИЛЕШЕ 


poH 


FIGURA 15.8 pH e pOH 
[Н,0+[ОНГ] = 1,0 х 10714 


Tomando o log de ambos os lados, temos: 


log([H;0*][OH7]) = log(1,0 x 107$ 
log[H30*] + log[OH7] = – 14,00 
—log[H,0*] – log[0H”] = 14,00 
pH + pOH = 14,00 


A soma do pH com o рОН sempre é igual a 14,00, a 25 °С. 
Portanto, uma solução com um pH de 3 tem um pOH de 11. 

Outra escala p comum é a escala de pK, definida como: 

рКа = -log Ka 

О pK, de um ácido fraco é outra maneira de quantificar sua 
força. Quanto menor o рК, mais forte o ácido. Por exemplo, o 
ácido cloroso, com um К, de 1,1 х 107, tem um рк, de 1,96; e 
o ácido fórmico, com um К, de 1,8 х 10, tem um рК, de 3,74. 


= Química e Medicina 


ceras 


ma úlcera é uma lesão na parede do estômago ou do 

intestino delgado. Em circunstâncias normais, uma camada 
espessa de muco reveste a parede do estômago, protegendo-a 
contra o ácido clorídrico e outros sucos gástricos presentes no 
estômago. No entanto, se essa camada mucosa for danificada, 
os sucos estomacais entram em contato direto com a parede do 
estômago e começam a digeri-la, criando uma úlcera. O 
principal sintoma de uma úlcera é uma queimação ou dor 
corrosiva no estômago. 


Os medicamentos ácidos, como a aspirina, e os alimentos 
ácidos, como frutas cítricas e os fluidos dos picles, irritam as 
úlceras. Quando consumidas, essas substáncias aumentam a 


acidez dos sucos gástricos, exacerbando a irritação da parede 
do estômago. Por outro lado, os antiácidos — que contêm 
bases — aliviam as úlceras. Os antiácidos comuns incluem o 
Mylanta e o leite de magnésia. 


As causas das úlceras são múltiplas. Por muitos anos, um 
estilo de vida sob estresse e uma dieta rica eram os culpados. 
No entanto, pesquisa mais recente mostrou que uma infecção 
bacteriana do revestimento do estômago é responsável por 
muitas úlceras. (O Prêmio Nobel de 2005 de Fisiologia ou 
Medicina foi conferido aos australianos Barry J. Marshall e 
Robin Warren, por sua descoberta da causa bacteriana das 
úlceras.) Acredita-se também que o uso prolongado de alguns 
analgésicos de balcáo, como a aspirina, produz úlcera. 


Uma úlcera é uma lesáo na parede do estómago. 


Questáo 


Qual a sobremesa que teria menor probabilidade de irritar uma 
úlcera, torta de limáo ou merengue (feito de claras de ovos)? 


15.6 Obtenção da [H;0"] e do pH de Soluções de 
Ácidos Fortes e Fracos 


Uma solução contendo um ácido forte ou fraco tem duas 
fontes potenciais de HO": a ionização do próprio ácido e a 
autoionização da água. Se considerarmos HA como um ácido 
forte ou fraco, as equações de ionização são: 

НА(а4) + H0(1) == H,0 (aq) + A (aq) Ácido Forte ou Fraco 
Н,О() + H,0(1) => H;0'(aq) + OH (aq) К, = 10x 10! 
Exceto em soluções ácidas extremamente diluídas, a 
autoionizagáo da água contribui com uma quantidade 
insignificantemente pequena de H,O*, se comparada com a 
ionização do ácido forte ou fraco. Lembre-se, da Seção 15.5, 
de que a autoionização em água pura, a 25 °С, produz uma 
concentração de H¿O* de 1,0 x 107 М. Em uma solução de 
ácido forte ou fraco, o H,O* adicional proveniente do ácido faz 
com que o equilíbrio da autoionização da água se desloque 
para a esquerda (conforme descrito pelo princípio de Le 
Châtelier). Consequentemente, na maioria das soluções de 
ácido forte ou fraco, a autoionizacáo da água produz ainda 
menos H,O* que em água pura e pode ser ignorada. Portanto, 
podemos nos concentrar exclusivamente na quantidade de 

H,O" produzido pelo ácido. 


A única exceção seria soluções de ácidos fortes extremamente diluídas 
(< 107° М). 


Ácidos Fortes 


Como os ácidos fortes, por definição, 1onizam-se 
completamente em solução e como podemos (em quase todos 
os casos) ignorar a contribuição da autoionização da água, a 
concentração de H,O* em uma solução de ácido forte é igual 
a concentração do ácido forte. Por exemplo, uma solução НС1 
0,10 M tem uma concentração de H,O* de 0,10 М e um pH de 
1,00. 


НСІ 0,10 М = [9,07] = 0,10 M = pH = —log(0,10) = 1,00 


Ácidos Fracos 


Determinar o pH de uma solução de ácido fraco é mais 
complicado, pois a concentração de H,O% não é igual à 
concentração do ácido fraco. Por exemplo, se prepararmos 
soluções de НСІ 0,10 М (um ácido forte) е de ácido acético 
0,10 M (um ácido fraco) no laboratório e medirmos o pH de 
cada uma, obteremos os seguintes resultados: 

HC1 0,10 M pH = 1,00 

НС,Н;0, 0,10M pH = 2,87 

O pH da solução de ácido acético é mais alto (ele é menos 

ácido) porque o ácido acético se ioniza apenas parcialmente. О 
cálculo da [H,O*] formado pela ionização de um ácido fraco 
requer a solução de um problema de equilíbrio semelhante aos 
do Capítulo 14. Por exemplo, considere uma solução 0,10 M 
de um ácido fraco genérico HA, com uma constante de acidez 
К. Como podemos ignorar a contribuição da autoionização da 
água, temos apenas que determinar a concentração de H,O* 
formado pelo seguinte equilíbrio: 


HA(aq) + H,O()) == HO (ag) + A (ag) K, 


Podemos resumir as condições iniciais, as variações e as 
condições de equilibrio na seguinte tabela IVE: 


As tabelas IVE foram apresentadas pela primeira vez na Seção 14.6. O 
reagente Н,0(/) é um líquido puro e, portanto, não está incluído nem 
na constante de equilíbrio nem na tabela IVE (veja a Seção 14.5). 


[НА] [H,0*] [A7] 
Inicial 0,10 = 0,00 0,00 


Variação =X +Х +x 


Equilíbrio 0,10-x X X 


A concentração inicial de H,O' está listada сото 
aproximadamente zero, por causa da contribuição 
insignificantemente pequena de H,O* devido à autoionização 
da água (discutida anteriormente). A variável x representa a 
quantidade de HA que se ioniza. Conforme discutido no 
Capítulo 14, cada concentração de equilíbrio é o somatório 
dos dois registros acima dela na tabela ТУЕ. Para determinar а 
concentração de equilíbrio de H,O*, devemos determinar o 
valor da variável x. Podemos utilizar a expressão de equilíbrio 
para montar uma equação na qual x é a única variável: 
[H;0" JA] 
СО ОНА] 


? 


— Xx 
0,10 — x 


К, 


Conforme frequentemente ё о caso com problemas de 
equilíbrio, chegamos a uma equação quadrática em x, que 
podemos resolver usando a fórmula quadrática (veja o 
Apêndice IC). No entanto, em muitos casos podemos aplicar a 
aproximação de que x é pequeno (inicialmente discutida na 
Seção 14.8). Nos Exemplos 15.5 e 15.6 examinamos o 
procedimento geral para solução de problemas de equilíbrio de 
ácidos fracos. Em ambos os exemplos, a aproximação de que x 
é pequeno funciona bem. Em tais casos, podemos resolver a 
equação quadrática explicitamente, ou aplicar o método de 
aproximações sucessivas (também discutidas na Seção 14.8). 
Finalmente, no Exemplo 15.8, resolvemos um problema no 
qual determinamos a constante de equilíbrio para um ácido 
fraco a partir do seu pH. 


PROCEDIMENTO PARA... 


Determinação do pH (ou a [H,0*]) de uma Solução de Ácido Fraco 


Para resolver estes tipos de problemas, siga o procedimento descrito. 


EXEMPLO 15.5 
Determinação да [H,0*] de uma Solução de Ácido Fraco 


Determine а [H,0*] de uma solução de HCN 0,100 М. 


EXEMPLO 15.6 
Determinação do pH de uma Solução de Ácido Fraco 


Determine o pH de uma solução de HNO, 0,200 M. 


1. Escreva a equação balanceada para a ionização do ácido e 
empregue-a como guia para preparar uma tabela IVE 
mostrando a concentração dada do ácido fraco como sua 
concentração inicial. Deixe espaço na tabela para as variações de 
concentrações e para as concentrações de equilíbrio. (Observe que 
а [H30*] é listada como aproximadamente zero porque a 
autoionização da água produz uma quantidade 


insignificantemente pequena de H;07.) 


HCN(ag) + Н›0(/) = H;0*(ag) + CN (ag) 


[HCN] [0°] [CN] 


Inicial 0,100 = 0,00 0,00 


Variação 


Equilíbrio 
НОЋ (ад) + H,0(1) = H,0*(ag) + О, (ад) 
[HNO,] [H;0"] [NO,] 
Inicial 0,200 = 0,00 0,00 
Variação 
Equilíbrio 


2. Represente a variação da concentração de H;0* com a 
variável x. Defina as variações das concentrações dos outros 
reagentes e produtos em termos de x. Sempre tenha em 


mente a estequiometria da reação. 


3. Some cada coluna para determinar as concentrações de 
equilíbrio em termos das concentrações iniciais e da 


variável x. 


HCN(ag) + H,0(1) = H,0*(ag) + CN (ag) 


[HCN] [H,0”] [CN] 
Inicial 0,100 =0,00 0,00 


Variacáo —X +x +x 


Equilíbrio 


Inicial 
Variação 


Equilíbrio 


0,100—x X X 


НОМ, (ад) + Н;0(/) = H,0*(ag) + NO, (ag) 


[HCN,] [H;0*] [NO,7] 
0,200 = 0,00 0,00 
—Х +x +x 
0,200—x X X 


Substitua as expressões para as concentrações de 
equilíbrio (da etapa 3) na expressão para a constante de 


acidez (Ka). 


Em muitos casos você pode fazer a aproximação de que x é 
pequeno (conforme discutimos na Seção 14.8). Substitua o valor 
da constante de acidez (da Tabela 15.5) na expressão de Ka 


e resolva para x. 


Confirme se a aproximação de que x é pequeno é válida calculando 
a razão entre x e o número do qual foi subtraído na aproximação. A 


razão deverá ser menor que 0,05 (ou 5 %). 


_ НО" САГ] 


е [HCN] 
o i ( # ) 
0,100 = х 00 — х х é pequeno 
В 
x 
4,9 x 101º = 
0,100 


4,9 x 1010 = | а 
' 0,100 
x = V(0,100149 х 101º) 
= 70X 10° 


7,0 x 109 
0,100 
Portanto, a aproximação é válida. 


х 100% = 7,0 х 10° % 


_ [H¿O*][NO, ] 


K 
| [HNO)] 
x ? 
= 0.200 — х (x е pequeno) 
? 2 
| xx 
4,6 х 107! = 
0,200 
4,6 х 104 = „|2 
0,200 
х = V(0,2001(4,6 х 10%) 
= 9,6 х 10º 
6 X 1075 
6X "100% = 48% 
0,200 


Portanto, a aproximação é válida 
(mas quase não é). 


5. Determine a [H,0*] a partir do valor calculado de x e calcule 


o pH, se necessário. 


[H,0*] = 7,0 x 10% М (não foi pedido o pH neste problema.) 


[90+] = 9,6 х 10° M 
pH = —log[H30*] 
= -log (9,6 х 1073) 
= 2,02 


6. Verifique sua resposta substituindo os valores de equilíbrio 
calculados na expressão da constante de acidez. O valor 
calculado de K, deverá coincidir com o valor dado de K,. Observe 
que erros de arredondamento e a aproximação de que x é pequeno 
poderia resultar em uma diferença no algarismo menos 


significativo ao se compararem os valores de K.. 


— [H3O*][CN7] (7,0 х 107% 
ч [HCN] 0,100 
= 4,9 х 107" 


Como o valor calculado de К, coincide com o valor dado, a resposta é válida. 


_ [H¿O*][NO, ] (9,6 x 1075)? 
[HNO»] 0,200 
= 4,6 х 1074 


Como o valor calculado de K, coincide com o valor dado, a resposta é válida. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.5 


Determine a concentração de H;0* de uma solução de ácido clorídrico 0,250 
M. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.6 


Determine o pH de uma solução de ácido acético 0,0150 M. 


EXEMPLO 15.7 Determinação do pH de uma Solução de Ácido 
Fraco em Casos Onde a Aproximação de que X é pequeno Não 


Funciona 


Determine o pH de uma solução de HCIO, 0,100 М. 

SOLUÇÃO 

1. Escreva a equação balanceada para a ionização do ácido е 
empregue-a como guia para preparar uma tabela IVE que 


mostra a concentração dada do ácido fraco como sua 
concentração inicial. 


(Observe que a concentração de НО“ está listada como 
aproximadamente zero. Embora um pouco de НО” esteja 
presente proveniente da autoionização da água, esta 
quantidade é insignificantemente pequena se comparada à 
quantidade de HCIO, ou de H;O* formado pelo ácido.) 


HCIOy(aq) + H20(1) = H30"(aq) + CIO» (ад) 


[HCIO]  [H30*]  [CIO,] 


Inicial 0,100 = 0,00 


Variação 


Equilíbrio 


2. Represente a variação da [H,0'] com a variável x. Defina 
as variações das concentrações dos outros reagentes e 
produtos em termos de x. 


HCIO(aq) + H20(1) = H30"(aq) + CIO» (aq) 


[HCIO,] 180]  [CIO,] 


Inicial 0,100 = 0,00 0,00 
Variacáo =X +X +X 
Equilíbrio 


3. Some cada coluna para determinar as concentrações de 
equilibrio em termos das concentrações iniciais e da 


variável x. 


НС10›(а4) + HOM = H30"(aq) + CIO» (ад) 


[HCIO,] [H,0*]  [CIO,] 


Inicial 0,100 = 0,00 0,00 

Variação -X +x +x 

Equilíbrio 0,100 X X 
-X 


4. Substitua as expressões para as concentrações de 
equilíbrio (da etapa 3) na expressão para a constante de 
acidez (К„). Faça a aproximação de que x é pequeno е 
substitua o valor da constante de acidez (da Tabela 15.5) 
na expressão de K,. Resolva para x. 


o [H;O"]ÍCIO, ] 


` [HNO) 
атш» = 
0,100 — X 


(x é pequeno) 


0,011 = 


| X 


Voo = 4 | 
\ 0,100 


х = V(0,100X0,011) 
= 0,033 
Verifique para ver se a aproximação de que x é pequeno é 
válida calculando a razão entre x e o número do qual foi 
subtraído na aproximação. A razão deverá ser menor que 


0,05 (ou 5 %). 


0,033 
0,100 
Portanto, a aproximação de que x é pequeno não é 
válida. 

4a. Se a aproximação de que x é pequeno não for válida, 

resolva a equação quadrática explicitamente ou utilize o 
método de aproximações sucessivas para determinar x. 


Neste caso, resolvemos a equação quadrática. 


x 100 % = 33% 


5 
> 


0,100 — x 

0,011(0,100 — x) = Y” 

0,0011 — 0,011x = х 

х?+ 0,011х — 0,0011 = 0 

_ bt Vb? — 4ac 

Е 2а 

—(0,011) + %(0,011)2 — 4(1)(—0,0011) 
2(1) 

—0,011 + 0,0672 

2 


0,011 = 


х = -0,039 ou х = 0,028 

Сото x representa a concentração de H,O”, e como 
as concentrações não podem ser negativas, 
rejeitamos a raiz negativa. 

x = 0,028 


5. Determine a concentração de H,O* a partir do valor 
calculado de x e calcule o pH (caso necessário). 
[H,0'] = 0,028 М 
pH = —log[H,0'] 
—log 0,028 
1,55 


6. Verifique sua resposta substituindo os valores de 
equilíbrio calculados na expressão da constante de acidez. 
O valor calculado de K, deverá coincidir com o valor 
dado de K, Observe que erros de arredondamento 
poderiam resultar em uma diferença no algarismo menos 
significativo ao se comparar os valores de К. 


_ [H3O*][CIO) ] _ 0,0287 
a [HC10;] 0,100 — 0,028 
= 0,011 


Como o valor calculado de K, coincide com o valor 
dado, a resposta é válida. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.7 
Determine o pH de uma solução de HNO, 0,010 М. 


EXEMPLO 15.8 Determinação da Constante de Equilíbrio a 


partir do pH 


Uma solução de ácido fraco (HA) 0,100 M tem um pH de 
4,25. Determine o K, do ácido. 


SOLUÇÃO 


Utilize o pH dado para determinar a concentração de 
equilíbrio do H3O*. A seguir, escreva a equação balanceada 
para a ionização do ácido е empregue-a como guia no preparo 
de uma tabela IVE que mostra todas as concentrações 


conhecidas. 
pH = —log[H30”] 
4,25 = —log[H30*] 


[90+] = 5,6 х 107ÍM 


НА(а4) + НО() == H30*(aq) + A (aq) 


рН = –1о 9:07 
425 = —log[H30*] 
[90+] = 5,6 х 1075M 
НА(а4) + Н,О() == НО *(а4) + A (aq) 


[НА] [H,0*] [А] 
Inicial 0,100 =0,00 0,00 
Variacáo 


Equilíbrio 5,6 х 107 


Utilize a concentração de equilíbrio do H;O' e a 
estequiometria da reação para prever as variações e a 
concentração de equilíbrio para todas as espécies. Para a 
maior parte dos ácidos fracos, as concentrações iniciais e de 
equilíbrio do ácido fraco (HA) são efetivamente iguais, 
porque a quantidade que se ioniza geralmente é muito 
pequena em comparação com a concentração inicial. 


HA(ag) + НО() == H30 * (aq) + A (aq) 


[HA] [H,0*] [A7] 
Inicial 0,100 =0,00 0,00 
Variacáo —5,6 x 107 +5,6 x 107 +5,6 x 107 
Equilíbrio (0,100 — 5,6 x 5,6x 10º 5,6 х 10º 

107 

=0,100 


Substitua as concentrações de equilíbrio na expressão de K, e 
calcule seu valor. 
‚ _ HO TA] 
К, = ———— 
[НА] 
_ (5,6 х 105,6 х 107?) 
Е 0,100 
= 3,1 х 10% 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.8 


Uma solução de ácido fraco 0,175 M tem um pH de 3,25. Determine o K, do 
ácido. 


1arán é 
ASSOCIAÇÃO саца 15.3 a apronimaçāo de que x É Poquer 


As concentrações iniciais e os valores de K, de diversas 
soluções de vários ácidos fracos (representados genericamente 
por HA) são listadas a seguir. Para quais desses sistemas a 
aproximação de que x é pequeno tem menor probabilidade de 
funcionar na determinação do pH da solução? 


(a) [HA] inicial = 0,100 М; К, = 1,0 x 10° 
(b) [HA] inicial = 1,00 M; К, = 1,0 х 10% 
(с) [HA] inicial = 0,0100 М; K, = 1,0 x 107 
(d) [HA] inicial = 1,0 М; К, = 1,5 x 10º 
Associação s. 2. 
Conceitual 15.4 Ácidos Fortes e Fracos 


Qual das soluções a seguir é mais ácida (isto é, qual tem o 


menor pH)? 

(a) HC1 0,10 М 
(b) HF 0,10 M 
(c) HF 0,20 M 


Porcentagem de lonizacáo de um Ácido Fraco 


Podemos quantificar a ionização de um ácido fraco conforme a 
porcentagem de moléculas do ácido que realmente se 10nizam. 
Definimos a porcentagem de ionização de um ácido fraco 
como a razão entre a concentração do ácido ionizado e a 
concentração inicial do ácido, multiplicada por 100 %. 


concentração do 


Со ácido ionizado [H30 * equilibrio 
Porcentagem de ionização = —————————— X100% = ——————— x 100 % 
concentração inicial [HA] аа 
do ácido 


Como a concentração do ácido 10nizado é igual à concentração 
de H;O”, em equilíbrio (para um ácido monoprótico), podemos 


usar [H;0']« e [HA J]inic na fórmula para calcular a porcentagem 
de ionização. Por exemplo, no Exemplo 15.6, vimos que uma 
solução de HNO, 0,200 M é 9,6 x 10° М em НО”. Portanto, a 
solução de HNO, 0,200 М tem a seguinte porcentagem de 


ionização: 
[H30 * leq 
% de ionização = ———— X 100% 
[HA ]inic 
9,6 X 107° M | 
= ———————— X 100% 
0,200 M 
= 4,8 % 


Conforme você pode ver, a porcentagem de ionização é 
relativamente pequena. Neste caso, ainda que o HNO, tenha o 
segundo maior valor de K, na Tabela 15.5, menos que 5 
moléculas entre 100 se ionizam. Para a maioria dos outros 
ácidos fracos (com valores de K, menores) a porcentagem de 
ionização é ainda menor. 


No Exemplo 15.9 calculamos a porcentagem de ionização 
de uma solução de HNO, mais concentrada. No exemplo 
observamos que a concentração calculada de H¿O* é muito 
maior (conforme esperaríamos para uma solução mais 
concentrada), mas a porcentagem de ionização na verdade é 
menor. 


EXEMPLO 15.9 Determinação da Porcentagem de lonizacáo de 


um Ácido Fraco 

Determine a porcentagem de ionização de uma solução de 
HNO, 2,5 М. 

SOLUÇÃO 


Para determinar a porcentagem de ionização, você deve 
determinar a concentração de equilíbrio de H;O”. Siga o 


procedimento do Exemplo 15.5, mostrado neste exemplo de 
forma resumida. 


HNOs(ag) + H,0(1) == H,0“(ag) + МО» (ag) 


[HNO,] [H,0*] [NO,] 

Inicial 2,5 =0,00 0,00 
Variacáo =X +x +x 
Equilíbrio 2,5—X X X 
OINO _ o, | 

а = [HNO,) Er Er (x é pequeno) 
4,6 X 104 = > 

2,5 

x = 0,034 


Portanto, [H30+] = 0,034 М. 


Utilize a definição de porcentagem de ionização para calculá- 

la. 

(Como a porcentagem de ionização é menor que 5 %, a 

aproximação de que x é pequeno é válida.) 

[H,0 Ta 

[НА ]inic 

= кый A х 100% 
2,5 M 

= 14% 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.9 


% de ionização x 100 % 


Il 


Determine a porcentagem de ionização de uma solução de HC,H,0, 0,250 M, a 
25 2C, 


Podemos resumir os resultados dos Exemplos 15.6 e 15.9: 


[HNO;] [H,0*] Porcentagem de Dissociacáo 


0,200 0,0096 48% 


2,5 0,034 14% 


А tendência que você vê na tabela se aplica a todos os ácidos 
fracos. 


• A concentração de equilíbrio do H;O* de um ácido 
fraco aumenta com o aumento da concentração 
inicial do ácido. 

e A porcentagem de ionização de um ácido fraco 
diminui com o aumento da concentração do ácido. 


Em outras palavras, à medida que a concentração de uma 
solução de ácido fraco aumenta, a concentração do íon 
hidrônio também aumenta, mas o aumento não é linear. A 
concentração do H,O” aumenta mais lentamente que a 
concentração do ácido porque, à medida que a concentração 
do ácido aumenta, uma fração menor de moléculas de ácido 
fraco se ioniza. 


Podemos entender este comportamento por analogia com o 
princípio de Le Chátelier. Considere o seguinte equilibrio de 
ionização de um ácido fraco: 


HA(aq) == H'(aq) + A (aq) 

| mol de partículas dissolvidas 2 mol de partículas dissolvidas 
Se diluirmos uma solução de ácido fraco inicialmente em 
equilíbrio, o sistema (de acordo com o princípio de Le 
Chátelier) responde para minimizar a perturbação. O equilíbrio 
se desloca para a direita porque o lado direito da equação 
contém mais partículas em solução (2 mol contra 1 mol) que o 
lado esquerdo. Se o sistema se deslocar para a direita, a 
porcentagem de ionização será maior na solução mais diluída, 
que é o que nós observamos. 


БОЛАД саја 15.5 Porcentagem de lonizagáo 


Qual das soluções de um ácido fraco a seguir tem a maior 
porcentagem de ionização? Qual solução tem o menor pH (é 
mais ácida)? 


(a) HC,H,O, 0,100 M 
(b) HC,HO, 0,500 М 
(с) HC,H,O, 0,0100 М 


Misturas de Ácidos 


A determinação do pH de uma mistura de ácidos pode parecer 
difícil à primeira vista. No entanto, em muitos casos, as forças 
relativas dos ácidos na mistura nos permitem ignorar os ácidos 
fracos e focalizar apenas no mais forte. Aqui consideramos 
duas misturas de ácidos possíveis: um ácido forte com um 
ácido fraco e um ácido fraco com outro ácido fraco. 


Um Ácido Forte e um Ácido Fraco Considere uma 
mistura que seja 0,10 М em HCl e 0,10 М em HCHO,. Três 
são as fontes de íons НО”: o ácido forte (НСІ), o ácido fraco 
(HCHO,) e a autoionização da água. 


HCl(ag) + Н,О() ——> НО (ад) + CI (ag) Forte 
НСНО,(а4) + H,0(1) == H,0 (aq) + CHO, (ag) K, = 1,8 x 10“ 
H,O() + H,0(1) == HO (ag) + OH (ад) К. = 1,0 х 10! 


Como o НСІ é forte, sabemos que ele se ioniza completamente 
produzindo uma concentração significativa de H3O* (0,10 M). 
O H;O' formado pelo НСІ, então, impede a formação do H¿O* 
adicional produzido pela ionização do HCHO, ou pela 
autoionização da água. Em outras palavras, em conformidade 
com o princípio de Le Châtelier, a formação do НО” pelo 
ácido forte faz com que o ácido fraco se ionize ainda menos do 


que faria na ausência do ácido forte. Para ver isto claramente, 
vamos calcular [H;0'] e [СНО] nesta solução. 


Em uma estimativa inicial da [H;0'], podemos ignorar a 
contribuição do HCHO, e da НО. A concentração de HO”, 
então, é igual à concentração inicial de НСІ. 


[H30*] = [HCl] = 0,10 M 


Para determinar [СНО | devemos resolver um problema de 
equilíbrio. No entanto, a concentração inicial de H;O”, neste 
caso, não é insignificante (como foi em todos os outros 
problemas de equilíbrio de ácido fraco que resolvemos até este 
momento) porque o HCl produziu uma quantidade 
significativa de H¿O”. A concentração de H;O* formado pelo 
НСІ se torna a concentração inicial de H,O” na tabela IVE 
para о HCHO,, conforme mostramos a seguir: 
НСНО, (ад) + H,O()) == H,0'(ag) + CHO, (ад) 


[HCHO,] [H,0*] [CHO,”] 
Inicial 0,10 0,10 0,00 
Variacáo —X +x +x 
Equilíbrio 0,10 -x 0,10 +x X 


Utilizamos a seguir a expressão de equilíbrio para montar uma 
equação na qual x é a única variável. 
‚ _ [H3O*][CHO, ] 
g [НСНО,] 
0,10 + xx 
0,10 — x 


Uma vez que a constante de equilíbrio é pequena em relação à 
concentração inicial do ácido, vamos fazer a aproximação de x 
ser pequeno: 


‚ (0,10 + xx 
а= Q10-& 
(0,10)x 
0,10 

18 X 107 


1,8 x 10* = 


= 
II 


Verificando a aproximação de x ser pequeno: 
1,8 x 107 
х 100% = 0,18 % 
0,10 

Vemos que a aproximação é válida. Assim sendo, [СНО] = 
1,8 x 10? М. Podemos agora ver que é possível ignorar 
completamente a ionização do ácido fraco (HCHO,) no 
cálculo da [H;0'] para a mistura. A contribuição рага a 
concentração de H,O' pelo ácido fraco tem que ser 
necessariamente igual à concentração de CHO) que acabamos 
de calcular (por causa da estequiometria da reação de 
ionização). Portanto, temos as seguintes contribuições para a 
[H,0']: 

O HCl contribui com 0,10 M 

O HCHO, contribui com 1,8 x 104 ou 0,00018 М 

[H;0] total = 0,10 М + 0,00018 М = 0,10 M 


Conforme podemos ver, como as regras dos algarismos 
significativos para adição limitam a resposta a duas casas 
decimais, a quantidade de H;O* proveniente do HCHO, é 
inteiramente insignificante. A quantidade de НО” proveniente 
da autoionização da água é ainda menor e, portanto, 
desprezível semelhantemente. 


Uma Mistura de Dois Ácidos Fracos Quando dois ácidos 
fracos são misturados, novamente temos três fontes potenciais 
de H,O' a considerar: cada um dos dois ácidos fracos e a 
autoionização da água. No entanto, se os К, dos dois ácidos 
fracos são suficientemente diferentes em magnitude (se 


diferirem por um fator maior que algumas centenas), então, 
contanto que as concentrações dos dois ácidos sejam 
semelhantes em magnitude (ou a concentração do ácido mais 
forte seja maior que a do mais fraco), podemos supor que 
ácido mais fraco não faça uma contribuição significativa para 
a concentração do H;O*. Fazemos tal suposição pela mesma 
razão que fizemos uma suposição semelhante para uma 
mistura de um ácido forte e um fraco: о Н;О* formado pelo 
ácido mais forte impede a ionização do mais fraco, de acordo 
com o princípio de Le Châtelier. O Exemplo 15.10 mostra 
como calcular a concentração de H;O' em uma mistura de dois 
ácidos fracos. 


EXEMPLO 15.10 Misturas de Ácidos Fracos 


Determine o pH de uma mistura de HF 0,150 M e HCIO 
0,100 M. 


SOLUÇÃO 


As três fontes possíveis de íons H;O' são o HF, o HCIO e a 
H,O. Escreva as equações de ionização para as três fontes e 
suas constantes de equilíbrio correspondentes. Como a 
constante de equilíbrio para а ionização do HF é quase 12.000 
vezes maior que a de ionização do HCIO, a contribuição do 
HF para a [H;0'] é de longe a maior. Assim, você pode 
apenas calcular а [H3O*] formada pelo HF e ignorar as outras 
duas fontes potenciais de Н;О”. 


НЕ(а4) + H,O()) == НО (aq) + F (ад) К, = 3,5 х 10º 
НСІО(ад) + Н,О(Г) == Hx0* (aq) + CIO (ag) К, = 2,9 х 108 
H,O() + HO) == H,O (ag) + ОН (ag) K, = 1,0 х 107" 


Escreva a equação balanceada para a ionização do HF e 
empregue-a como guia ao preparar uma tabela IVE. 


HF(ag) + H20(1) == Н3О (ag) + F (ag) 


Inicial 0,150 =0,00 0,00 
Variacáo -X +x +x 
Equilíbrio 0,150- х X X 


Substitua as expressões para as concentrações de equilíbrio 
na expressão da constante de acidez (K,). Como a constante 
de equilíbrio é pequena em relação à concentração inicial de 
HF, você pode fazer a aproximação de que x seja pequeno. 
Substitua o valor da constante de acidez (da Tabela 15.5) na 
expressão de K, e resolva para x. 


Confirme se a aproximação de que x é pequeno é válida 
calculando a razão entre x e o número do qual foi subtraído 
na aproximação. A razão deverá ser menor que 0,05 (ou 5 %). 


> 


Я [H3O” [Е] x? | 
— е = ===== х é pequeno 
Ka ( ред ) 
| [НЕ] 0,150 — х 
3,5 х 10% = — 
0.150 


» 


\/(0,150)(3,5 х 107% = Vx 


х= 72 х 107? 
72 х 107? 
0.150 


Portanto, a aproximação é válida (mas quase não é). 


x 100 % = 4,8 % 


Determine a concentração de H;O” a partir do valor calculado 
de x e determine o pH. 

[H,0'] = 7,2 X 10° M 

pH = —log(7,2 X 107?) = 2,14 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.10 


Determine a concentração de CIO” na mistura de HF e HCIO descrita neste 


exemplo. 


Associação. ^ . 
ortceitual 15.6 Julgando о pH Relativo 

Que solução a seguir é a mais ácida (isto é, que tem o pH mais 
baixo)? 


(a) HCI 1,0 M 
(b) HF 2,0 M 
(с) Uma solução que é 1,0 М em HF e 1,0 М em НСІО 


15.7 Soluções Básicas 
Bases Fortes 


Assim como definimos um ácido forte como aquele que se 
ioniza completamente em solução, de maneira análoga 
definimos uma base forte como uma base que se dissocia 
completamente em solução. O NaOH, por exemplo, é uma 
base forte: 


NaOH(ag) ——> Na (ag) + OH (ад) 


Uma solução de NaOH não contém nenhum NaOH intacto — 
todo ele se dissocia na forma de Na'(ag) e OH (ag) (Figura 
15.9). Em outras palavras, uma solução de NaOH 1,0 М tem 
[OH] = 1,0 M e [Na*] = 1,0 M. A Tabela 15.7 lista as bases 
fortes comuns. 


Conforme vocé pode ver, a maioria das bases fortes sáo 
hidróxidos de metais do grupo 1A ou grupo 2A. Os hidróxidos 
de metais do grupo 1А são altamente solúveis em água e 


podem formar soluções básicas concentradas. No entanto, os 
hidróxidos de metais do grupo 2A são apenas ligeiramente 
solúveis, uma propriedade útil para algumas aplicações (veja o 
boxe Quimica e Medicina nesta seção). Observe que a fórmula 
geral dos hidróxidos de metais do grupo 2А é M(OH),. 
Quando eles se dissolvem em água, produzem 2 mol de OH” 
por mol da base. Por exemplo, o Sr(OH), se dissocia como 
segue: 
Sr(0H)(aqg) — Sr" (aq) + 20H (aq) 


Diferentemente dos ácidos dipróticos, que se 1onizam em duas 
etapas, as bases que contêm dois íons OH” se dissociam em 
uma etapa. 

Uma Base Forte 


NaOH O NaOH 
Eriti 
J Nat © y Na* 
or om] [oe е он 
E е. Т © © 
OH” OH vai) Le ег oJ 


FIGURA 15.9 lonizacáo de uma Base Forte Quando o NaOH se dissolve 
em água, ele se dissocia completamente em Na* e OH”. A solução 
praticamente não contém nenhum NaOH intacto. 


TABELA 15.7 Bases Fortes 


Hidróxido de lítio (LiOH) Hidróxido de estrôncio [Sr(0H),] 
Hidróxido de sódio (NaOH) Hidróxido de cálcio [Ca(0H),] 
Hidróxido de potássio (КОН) Hidróxido de bário [Ba(0H),] 


Bases Fracas 


Uma base fraca é análoga a um ácido fraco. Diferente das 
bases fortes que contêm OH” e se dissociam em água, as bases 
fracas mais comuns produzem OH” através da recepção de um 
próton proveniente da água, 1onizando a água e formando OH” 
segundo a equação geral: 

В(а4) + H,0(1) == ВН (aq) + OH (ag) 


Nesta equação B é um símbolo genérico de uma base fraca. A 
amônia, por exemplo, ioniza a água da seguinte maneira: 
NHy(ag) + НОК) == NH, ' (aq) + OH (aq) 


A seta dupla indica que a ionização não é completa. Uma 
solução de NH; contém, em sua maior parte, NH, com apenas 
algum NH,' e OH (Figura 15.10). Uma solução de NH; 1,0 М 
terá [OH] < 1,0 М. 

Uma Base Fraca 


МН; #9— NH, 


NH; * OH- 
| NH,;* NH; 
NH, 
NH 
= NH,* 


FIGURA 15.10 lonizacáo de uma Base Fraca Quando a МН» se dissolve 
em água, ela ioniza parcialmente a água formando NH4* е OH”. A maior 


parte das moléculas де МН» em solução permanece na forma de NH3. 

A extensão da ionização de uma base fraca é quantificada 
com a constante de basicidade, K,. Para a reação geral na 
qual uma base fraca ioniza a água, definimos Къ da seguinte 
maneira: 

_ [BH*][OH 1 


В(а4) + Н,О() == BH'(ag) + OH (аа) К ІВ] 


Por analogia com K,, quanto menor o valor de Къ, mais fraca a 
base. A Tabela 15.8 lista algumas bases fracas comuns, suas 
[1 e] 


reações de ionização e valores de K,. A escala “р” também 
pode ser aplicada a Ку, de forma que рК, = -log Къ. 


Todas as bases fracas listadas na Tabela 15.8, com exceção 
de duas, ou são amônia ou uma amina, que podemos 
considerar como amônia com um ou mais átomos de 
hidrogênio substituídos por um ou mais grupos 
hidrocarboneto. Todas estas bases têm um átomo de nitrogênio 
com um par isolado (Figura 15.11). Este par isolado age como 
receptor de prótons, que torna a substância uma base, 
conforme mostrado nas reações para a amônia e a metilamina: 

H 


A” Е | = 
H—N—H(aq) + H—O—H() == 9 + :O—H 
H H 


H H H 


o. А a 
da +H—O—H() == а жаы + : OH 


H H H H 
TABELA 15.8 Algumas Bases Fracas Comuns 


Base Fraca Reação de lonização K, (a 25°С) 
[оп carbonato (С0,2-)* COS” (aq) + H¿0(1) == HCOs (aq) + ОН (ag) 1,8x 107 
Metilamina (CH,NH,) СН;МН, (ад) + H20() == CH;NH;'(ag) + OH” (aq) 44х10 
Etilamina (GH;NH,) CaHsNHa(ag) + H20() === CoHsNHa (aq) + ОН (aq) 5,6 x 104 
Amônia (NH,) №Нз(ад) + H,0(/) == МН, (ag) + ОН (ag) 1,76 x 1075 
[оп bicarbonato HCO; (ag) + H20() == HoCOs(aq) + ОН (ад) 23x 103 


(HCO;)* (ou 
carbonato de 
hidrogênio) 


Piridina (CH.N) CsH5N(aq) + H20(1) == CsH5NH (ag) + OH (aq) 1,7 х 107 


Anilina (C¿H¿NH,) CgH5NHo(aq) + H20(1) == CoHsNHs (ад) + ОН (aq) 3,9 х 10 


*Os íons carbonato e bicarbonato devem ocorrer com um íon positivamente 
carregado, como o Ма+, que serve para balancear a carga, mas não toma 
nenhuma parte na reação de ionização. Por exemplo, é o íon bicarbonato 
que torna o bicarbonato de sódio (NaHCOz) básico. Vamos ver bases 
iônicas com mais detalhes na Seção 15.8. 


é A 

| 
a” vo 
o 29 ә 


Amónia Metilamina Piridina 


FIGURA 15.11 Pares Isolados em Bases Fracas Muitas bases fracas tém 
um átomo de nitrogénio com um par isolado que age como receptor de 
prótons. 


Determinação да [0H"] e do pH de Soluções Básicas 


A determinação da [OH] e do pH de uma base forte é 
relativamente simples, conforme mostra o Exemplo 15.11. 
Conforme fizemos no cálculo da [H;0'] em soluções de ácido 
forte, podemos ignorar a contribuição da autoionização da 
água para a [ОН] e considerar unicamente a base forte. 


EXEMPLO 15.11 Determinação da [0H"] e do pH de uma Solução 


de Base Forte 


Qual é a concentração de OH” е o pH de cada solução a 
seguir? 


(a) KOH 0,225 М 
(b) Sr(OH), 0,0015 М 
SOLUÇÃO 


(a) Como o KOH é uma base forte, ele se dissocia 
completamente em K* e ОН em solução. A 
concentração de OH, portanto, será a igual à 
concentração dada de KOH. Utilize esta concentração e o 
K, para determinar а [H,0']. 


A seguir, substitua a [H;0'] na expressão do pH para 
determinar o pH. 


KOH(ag) —> K'(aqg) + OH (ag) 
[OH ] = 0,225 М 


[H,0'][0H”] = К, = 1,0 х 107! 
[H,0*1(0,225) = 1,0 x 107! 
[H,0*] = 4,44 x 10"! М 


pH = —log[H30*] 
= —log(4,44 х 10714) 
= 13,35 

(Б) Como o Sr(OH), é uma base forte, ele se dissocia 
completamente em 1 mol de Sr e 2 mol de OH em 
solução. A concentração de OH”, portanto, será duas 
vezes a concentração dada de Sr(OH),. 


Utilize a concentração e o К, para determinar a [H;0]. 


Substitua a [H;0'] na expressão do pH para determinar о 
pH. 


Sr(OH)(aq) — $г° (ag) + 20H (ag) 
[OH ] = 2(0,0015) M 
= 0,0030 М 


[H,0']0H] = K, = 1,0 х 10! 


[H30*](0,0030) = 1,0 x 107! 
[H,0'] = 3,3 х 107? M 


pH = —log[H,0'] 
= —log(3,3 x 1012) 
= 11,48 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.11 


Determine а [0H] e o pH de uma solução de Ba(0H), 0,010 М. 


A determinação da [OH] e do pH de uma solução de base 
fraca é análoga a determinar а [H;O*] e o pH de um ácido 
fraco. De forma semelhante, podemos ignorar a contribuição 
da autoionização da água para a [ОН] e considerar apenas а 
base fraca. Determinamos a contribuição da base fraca através 
da preparação de uma tabela IVE mostrando as respectivas 
concentrações de todas as espécies e, então, utilizamos a 
expressão da constante de basicidade para determinar a [OH]. 
O Exemplo 15.12 mostra como determinar a [OH] e o pH de 
uma solucáo de base fraca. 


EXEMPLO 15.12 Determinação da [0H] e do pH de uma Solução 


de Base Fraca 


Determine a [OH] e o pH de uma solução de NH; 0,100 M. 
SOLUÇÃO 


1. Escreva a equação balanceada para a ionização da água 
pela base e empregue-a como guia para preparar uma 
tabela IVE que mostra a concentração dada da base fraca 
como sua concentração inicial. Deixe espaço na tabela 


para as variações das concentrações e para as 
concentrações de equilíbrio. (Observe que você deverá 
listar as concentrações de OH” como aproximadamente 
zero. Embora um pouco de OH” esteja presente vindo a 
autoionizacáo da água, tal quantidade é 
insignificantemente pequena comparada сот a 
quantidade de OH” formada pela base.) 


NH;(ag) + HO() == NHy'(ag) + OH (ag) 


[NH;] [NH,*] [0H] 
Inicial 0,100 0,00 =0,00 
Variacáo 
Equilíbrio 


2. Represente а variação da concentração de OH” com a 
variável x. Defina as variacóes das concentracóes dos 
outros reagentes e produtos em termos de x. 


NHx(ag) + НОС) == NH4 (ад) + OH (ag) 


[NH;] [NH,*] [ОНГ] 
Inicial 0,100 0,00 =0,00 
Variação =X +x +x 


Equilíbrio 


3. Some cada coluna para determinar as concentrações de 
equilíbrio em termos das concentrações iniciais e da 
variável x. 


NHx(ag) + Н»О() == МН, (ад) + OH (ag) 


Inicial 0,100 0,00 =0,00 
Variacáo —Х +Х +Х 
Equilíbrio 0,100 х X X 


4. Substitua as expressões das concentrações de equilibrio (a 
partir da etapa 3) na expressão da constante de basicidade. 
Em muitos casos você pode fazer a aproximação de que x 
é pequeno (conforme discutimos no Capítulo 14). 
Substitua o valor da constante de basicidade (a partir da 
Tabela 15.8) na expressão de K, e resolva para x. 


Confirme se a aproximação de x ser pequeno como válida 
calculando a razão entre x e o número do qual foi 
subtraído na aproximação. A razão deverá ser menor que 
0,05 (ou 5 %). 


[МН ІОН] 
Ky = арн 
[МН] 
Е 0.100 sr (x é pequeno) 
- e 
1,76 х 10% = —— 
0,100 
116 х 107 =,- 
У ү 0,100 
х = V(0,100/1,76 х 1075) 
= 1,33 х 107? 
1.33 х 1073 | 
[DD x100% = 1,33% 
0,100 


Portanto, a aproximação é válida. 


5. Determine a concentração de OH” a partir do valor 
calculado de x. 


Utilize a expressão de K, para determinar [H,0']. 


Substitua [H3O*] na equação do pH para determinar o pH. 


[ОНГ] = 1,33 х 10M 
[Н,0 [ОН] = K, = 1,00 х 107!* 
[H,07](1,33 х 1073) = 1,00 х 107'* 
[H30*] = 7,52 х 10 М 

pH —log[H30*] 

—log(7,52 x 107!) 

11,124 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.12 


Determine а [0H] e o pH de uma solução de metilamina 0,33 М. 


З Química e Medicina 


ue Meu Antiácido Contém? 


Nº seção de abertura deste capítulo discutimos azia e seu 
tratamento com antiácidos. Alguns antiácidos comuns e 
seus ingredientes ativos são listados a seguir: 


Amphogel AI(OH); 

Leite de magnésia Mg(0H), 

Maalox Mg(OH), e AI(OH); 
Mylanta Mg(0H), e AI(OH); 
Tums СаСО, 


Classificamos os antiácidos em três grupos principais: à base 
de cálcio, à base de magnésio e à base de alumínio. Os 
antiácidos à base de cálcio podem provocar um 
reaparecimento da azia — significando que, embora aliviem 


inicialmente a azia, eles podem também fazer com que о 
estômago produza mais ácido, resultando em um rápido 
retorno dos sintomas. Os antiácidos à base de alumínio e de 
magnésio náo provocam um reaparecimento da azia, mas tém 
seus pontos negativos. Os antiácidos а base de alumínio 
tendem a causar constipação, e os à base de magnésio tendem 
a causar diarreia. (De fato, o leite de magnésia às vezes é 
usado como laxante.) Uma pessoa que toma doses repetidas 
desses antiácidos devem alternar entre os dois ou escolher um 
produto que contenha ambos. 


Observe a ausência de hidróxidos de metais do grupo 1А, 
como о КОН ou o NaOH, na lista de antiácidos. Por que essas 
substâncias — que são completamente solúveis e agem como 
bases fortes — não são utilizadas nos antiácidos? Porque uma 
solução contendo KOH ou NaOH suficiente para neutralizar o 
ácido estomacal também queimaria a boca e a garganta. Por 
outro lado, o Mg(OH), e o AI(OH); são apenas ligeiramente 
solúveis. Portanto, os antiácidos líquidos contendo estes 
compostos são, na realidade, suspensões de Mg(OH), e 
AI(OH); — são misturas heterogéneas, nas quais o sólido está 
finamente dividido no líquido. Como resultado, a concentração 
de OH” nessas suspensões é relativamente pequena em 
comparação com o que aconteceria com um hidróxido de 
metais do grupo 1A. 


Ё d 


Os antiácidos contêm uma variedade de bases que neutralizam efetivamente o 
excesso de ácido do estômago. 


Inicialmente, poderia parecer como se a concentração de 
ОН relativamente inferior tornasse o antiácido muito menos 
efetivo. No entanto, o Mg(OH), ou o АКОН), sólido continua 
a se dissolver à medida que o OH neutraliza o ácido 
estomacal. Por exemplo, uma suspensão de hidróxido de 
magnésio contém Mg(OH), sólido em equilíbrio com os íons 
dissolvidos Mg” e OH”. 

Mg(OH)(s) == Mg?" (aq) + 20H (aq) 
À medida que o ácido estomacal é neutralizado, o OH- é usado 
por completo e o equilíbrio se desloca para a direita, 
fornecendo íons OH” adicionais. Dessa maneira, uma 
suspensão de Mg(OH), fornece uma concentração uniforme de 
íons OH” dissolvidos para a neutralização do ácido estomacal. 


Questão 


Escreva equações químicas mostrando a reação de cada uma 
das bases presente nos antiácidos discutidos nesta seção com o 
ácido estomacal (НСІ). 


15.8 Propriedades Ácido-Base de Íons e Sais 


Já vimos que alguns íons agem como bases. Por exemplo, o 
íon bicarbonato age como uma base de acordo com a seguinte 
equação: 

HCO; (aq) + H,0(1) == H,COx(aq) + OH (ag) 


O íon bicarbonato, como qualquer íon, não existe por si só — 
para ser neutro em carga, ele deve emparelhar com um 
contraíon (neste caso, um cátion) para formar um composto 
iônico, chamado de sal. Por exemplo, o sal de sódio do 
bicarbonato é o bicarbonato de sódio. Como todos os sais 


solúveis, o bicarbonato de sódio se dissocia em solução 
formando um cátion sódio e um ânion bicarbonato: 


NaHCOx(s) == Ма (ад) + HCO; (aq) 


O íon sódio não tem propriedades ácidas nem básicas (ele não 
ioniza a água), conforme vamos ver em breve. Por outro lado, 
o íon bicarbonato age como uma base fraca, ionizando a água, 
como acabamos de mostrar, formando uma solução básica. 
Consequentemente, o pH de uma solução de bicarbonato de 
sódio é maior que 7 (a solução é básica). Nesta seção 
consideramos algumas das propriedades ácido-base dos sais e 
dos íons que eles contêm. Alguns sais têm pH neutro quando 
colocados em água, outros são ácidos e outros são básicos, 
dependendo dos seus ánions e cátions constituintes. Em geral, 
os ânions tendem a formar soluções básicas ou neutras, 
enquanto os cátions tendem a formar soluções ácidas ou 
neutras. 


Ânions como Bases 


Podemos pensar em qualquer ânion como a base conjugada de 
um ácido. Considere os seguintes ânions e seus ácidos 
correspondentes: 


Este ânion é a base conjugada deste ácido 


Cl HCI 
Е НЕ 
NO,” HNO, 


Em geral, о ânion А” é a base conjugada do ácido НА. Como 
todo ânion pode ser considerado a base conjugada de um 
ácido, todo ánion em si mesmo pode potencialmente agir 
como base. No entanto, nem todo ânion age como uma base 
— depende da força do ácido correspondente. Em geral: 


e Um ánion que é a base conjugada de um ácido fraco é 
uma base fraca. 


* Um ánion que é a base conjugada de um ácido forte tem 
pH neutro (forma soluções que não são nem ácidas nem 
básicas). 


Por exemplo, o ánion CF é a base conjugada do НСІ, um ácido 
forte. Portanto, o ánion СТГ tem pH neutro (nem é ácido nem 
básico). No entanto, o ânion Е é a base conjugada do HF, um 
ácido fraco. Portanto, o ânion F` é uma base fraca e ioniza а 
água de acordo com a reação: 


Е (aq) + H,O() == ОН (ag) + НЕ(ад) 


Podemos entender por que a base conjugada de um ácido 
fraco é básica perguntando a nós mesmos, para começar, por 
que um ácido é fraco? O ácido fluorídrico é um ácido fraco 
porque a reação a seguir é deslocada para a esquerda: 


HF(ag) + Н,О() == H,0'(ag) + Е (aq) 


O equilíbrio fica deslocado para a esquerda porque o íon F- 
tem uma afinidade significativa pelos íons Н”. 
Consequentemente, quando o Е é colocado em água, sua 
afinidade pelos íons Н” permite que ele remova íons Н” das 
moléculas de água, agindo, dessa maneira, como uma base 
fraca. Em geral, conforme mostrado na Figura 15.12, quanto 
mais fraco o ácido, mais forte a base conjugada (conforme 
vimos na Seção 15.4). Por outro lado, a base conjugada de um 
ácido forte, como o СГ, não age como uma base, porque a 


reação a seguir é mais deslocada para a direita: 


НСІ HE 
Forte H2SO4 HSO, Neutra 

HNO; МОЗ" 

H,0* H,O 

HSO, Jor 

Н,50; HSO;” 

H,PO, HPO, 
о НЕ E” _ 
© o о 
Е. HC>H30, СНО © 
2 H,CO, НСО; Fraca = 
G Fraca HS HS” D 
© = n= % 
— HSO; SO; 

H>PO47 HPO- 

HCN CN- 

NHy* NH; 

HCO” С0;2- 

НРО,;2- PO” 

H,O OHT 

HS- бош Forte 

Desprezível oH- o2- 


FIGURA 15.12 Força dos Pares Ácido-Base Conjugados Quanto mais 
forte o ácido, mais fraca a sua base conjugada. 


HCl(ag) + HOM ——> НО (ад) + CI (ад) 
O equilíbrio fica mais para a direita porque o íon СТ tem uma 
baixa afinidade pelos íons Н“. Como consequência, quando o 
СГ é colocado em água, ele não remove íons H* das moléculas 


de água. 


EXEMPLO 15.13 Determinação se um Ânion É Básico ou Ele Tem 


pH Neutro 


Classifique cada ânion a seguir como uma base fraca ou se 
ele tem pH neutro: 


(a) NO; 


(b) NO, 

(с) C,H3O, 

SOLUÇÃO 

(a) Na Tabela 15.3 podemos ver que o NO; é a base 


conjugada de um ácido forte (HNO;), portanto, ele tem 
pH neutro. 


(b) A partir da Tabela 15.5 (ou por sua ausência na Tabela 
15.3) sabemos que o NO; é a base conjugada de um 
ácido fraco (HNO) e, portanto, é uma base fraca. 


(c) A partir da Tabela 15.5 (ou por sua ausência na Tabela 
15.3) sabemos que o C2H;0; é a base conjugada de um 
ácido fraco (HC,H;0») e, portanto, é uma base fraca. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.13 
Classifique cada ânion a seguir como uma base fraca ou se ele tem pH neutro: 


(a) CHO,” 


(Б) CIO 


Podemos determinar o pH de uma solução que contém um 
ánion que age como base fraca de maneira semelhante a como 
determinamos o pH de qualquer solução de base fraca. No 
entanto, precisamos saber o К, do ânion que age como base, o 
que podemos determinar facilmente a partir do K, do ácido 
correspondente. Lembre-se, da Seção 15.4, de qual é a 
expressão de K, para um ácido genérico HA: 

HA(ag) + HO() == HO (ag) + A (ag) 
_ [НО [А] 


“a [HA] 


De modo similar, a expressão de K, para a base conjugada (A”) 
é: 


A (ag) + Н,О( == ОН (aq) + НА(ад) 
, [OH J[HA] 
K, = == 
[A ] 
Se multiplicarmos entre si as expressões рага К, е А, 
obteremos Ką: 
_ [H,0 ЦАТ [ОН ILHA] 
[НАТ [АТ 


Ou simplesmente: 


К, X К = [H3O" ДОН ] = к, 


К, х К, = Ky 


O produto do K, de um ácido com o K, da sua base conjugada 
é Ku (1,0 x 10**, a 25 °C). Logo, podemos determinar о K, de 
um ânion que age como uma base a partir do valor de K, do 
ácido correspondente. Por exemplo, para o ácido acético 
(HC-H;0-), К, = 1,8 x 10°. Calculamos o K, da base 
conjugada (C-H;07) por substituição na equação: 
K. xX K, = K, 
Kw 10x 107! 


K, = — = — = 5,6 X 10" 
K, 1,8 х 107” 


Sabendo o Къ, podemos determinar o pH de uma solução 
contendo um ánion que age como base, conforme mostrado no 
Exemplo 15.14. 


EXEMPLO 15.14 Determinação do pH de uma Solução que 


Contém um Ânion que Age como Base 


Determine o pH de uma solução de NaCHO 0,100 M. O sal 
se dissocia completamente em Na*(aq) e CHO,— ag), e o íon 
Na” não tem nenhuma propriedade ácida ou básica. 


SOLUÇÃO 


1. Como o íon Na” não tem nenhuma propriedade ácida ou 
básica, você pode ignorá-lo. Escreva a equação 
balanceada para a ionização da água pelo ânion básico e 
empregue-a como guia no preparo de uma tabela IVE que 
mostra a concentração dada da base fraca como sua 
concentração inicial. 


CHO, (aq) + Н„О() == HCHOs(ag) + OH (aq) 


[CH0] [HCHO,] [0H"] 
Inicial 0,100 0,00 220,00 
Variação 
Equilíbrio 


2. Represente a variação da concentração de OH” com a 
variável x. Defina as variações das concentrações dos 
outros reagentes e produtos em termos de x. 


CHO, (ag) + Н„О(!) == HCHOs(ag) + OH (ag) 


[CH0] [HCHO,] [0H"] 
Inicial 0,100 0,00 =0,00 
Variação —Х +Х +Х 


Equilíbrio 


3. Some cada coluna para determinar as concentrações de 
equilíbrio em termos das concentrações iniciais e da 
variável x. 


CHO, (ag) + H,O() == НСНО»(ад) + OH (ag) 


[CHO,] [HCHO,] [0H"] 


Inicial 0,100 0,00 =0,00 
Variacáo —Х +Х +Х 


Equilíbrio 0,100 х X X 


4. Determine K, a partir de K, (do ácido conjugado). 


Substitua as expressões das concentrações de equilíbrio 
(da etapa 3) na expressão para Kb. Em muitos casos você 
pode fazer a aproximação de que x é pequeno. 


Substitua o valor de K, na expressão de K, e resolva para 
xX. 


Confirme se a aproximação de que x é pequeno é válida 
calculando a razão entre x e o número do qual foi 
subtraído na aproximação. A razão deverá ser menor que 
0,05 (ou 5 %). 


Ka х КЬ = Kw 
К, _ 10х10 =н 
Ky — m — 4 = 5.6 х 10 
К, 1.8 х 10 
[HCHO»][OH] 
" [CHO;] 
_ х? 
0,100 — x 


» 


xX 
0,100 
х= 24 х 10° 
2,4 x 107% 
0,100 
Portanto, a aproximação é válida. 


5,6 X 10! = 


х 100 % = 0,0024 % 


5. Determine a concentração de OH” a partir do valor 
calculado de x. 


Use a expressão de K, para determinar a [H30”] final. 


Substitua [H3O*] na equação de pH para determinar o pH. 
[OH] = 2,4 x 10M 


[H30*][OH] = К, = 1,0 x 107! 
[H30*]Q,4 х 10%) = 1,0 x 10714 
[H,0*] = 4,2 х 10?M 
pH = —log[H30”] 

= —log(4,2 x 107?) 

= 8,38 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.14 


Determine o pH de uma solução de NaC,H,0, 0,250 М. 


Também podemos expressar a relação entre K, e K, em termos 
de pK, e рК. Calculando o log de ambos os lados de K, x K, = 
K,, obtemos: 


log (К, X К) = log Ky 
log К, + log Kp = log Ky 
Como К, = 10º, podemos rearranjar a equação para 
chegarmos a: 
log К, + log K, = log 107! = —14 

Rearranjando um pouco mais: 

—log K,— log Къ = 14 
Como —logK = рК, temos: 

pKa + рК = 14 


Cátions como Ácidos Fracos 


Diferente dos ânions, que, em certos casos, agem como bases 
fracas, os cátions podem, em alguns casos, agir como ácidos 
fracos. Podemos, de modo geral, dividir os cátions em três 
categorias: cátions que são contraíons de bases fortes; cátions 
que são ácidos conjugados de bases fracas e cátions metálicos 
pequenos altamente carregados. Vamos examinar cada um 
individualmente. 


Cátions que São Contraíons de Bases Fortes Bases 
fortes, como o NaOH ou o Cu(OH),, geralmente contêm íons 
hidróxido e um contraíon. Em solução uma base forte se 
dissocia completamente formando OH (aq) e o contraíon 
solvatado (em solução). Embora esses contraíons interajam 
com as moléculas de água via forças íon-dipolo, eles não 
1onizam a água e não contribuem para a acidez ou a basicidade 
da solução. Em geral, os cátions que são contraions de bases 
fortes têm por si mesmos pH neutro (formam soluções que não 
são ácidas nem básicas). Por exemplo, o Na*, o K* e o Са?“ são 
os contraíons das bases fortes NaOH, КОН e Cu(OH), e, 
portanto, têm рог si próprios pH neutro. 


Cátions que São Ácidos Conjugados de Bases 
Fracas Um cátion pode ser formado a partir de qualquer base 
fraca não iônica pela adição de um próton (Н?) à sua fórmula. 
O cátion será o ácido conjugado da base. Considere os 
seguintes cátions e suas bases fracas correspondentes: 


Este cánion é o ácido desta base 
conjugada fraca 
NH,* NH; 


GH;NH;* GHNH, 


CH;NH;* CH;NH, 


Qualquer destes cátions, com a fórmula geral BH”, agirá como 
um ácido fraco segundo a equação: 


BH (ад) + Н,О(ад) == Н,О (ад) + В(ад) 


Em geral, um cátion que é o ácido conjugado de uma base 
fraca é um ácido fraco. 


Podemos calcular o pH de uma solução que contém o 
ácido conjugado de uma base fraca exatamente como o de 
qualquer outra solução fracamente ácida. No entanto, o valor 
de K, do ácido deve ser obtido a partir de K, usando a relação 
que foi anteriormente deduzida: K, x Къ = Kw. 


Cátions Metálicos Pequenos Altamente Carregados 
Cátions metálicos pequenos altamente carregados, como o 
АР! e о Fe*, formam soluções fracamente ácidas. Por 
exemplo, quando o АГ” é dissolvido em água, ele fica 
hidratado de acordo com a equação: 
AP" (aq) + 6 H,0(1) —> ALBO) + (ад) 

A forma hidratada do íon age, então, como um ácido de 
Bronsted-Lowry: 


АКН,О),3+(а4) + HO(aq) = Al(H,O)s(OH)*(aq) + H;0*(ag) 


$. 


Com efeito, a ligacáo de uma molécula de água com o cátion torna a 
água mais ácida. Veja a Seção 15.10. 


Nem os cátions de metais alcalinos nem os cátions de metais 
alcalinoterrosos 1onizam a água desta maneira, mas os cátions 
de muitos outros metais fazem isso. Quanto menor e mais 
altamente carregado o cátion, mais ácido o seu 
comportamento. 


EXEMPLO 15.15 Determinação se um Cátion É Ácido ou Tem pH 


Neutro 


Classifique cada cátion a seguir como um ácido fraco ou 
tendo pH neutro. 


(a) CSHSNH* 
(b) Ca? 
(с) Cr” 


SOLUÇÃO 
(a) O cátion С;Н,МН? é o ácido conjugado de uma base 
fraca e, portanto, é um ácido fraco. 


(b) O cátion Са? é o contraíon de uma base forte e, portanto, 
tem pH neutro (nem é ácido nem básico). 


(с) O cátion Cr* é um cátion metálico pequeno altamente 
carregado e, portanto, é um ácido fraco. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.15 

Classifique cada cátion a seguir como um ácido fraco ou tendo pH neutro. 
(a) Lit 

(b) CH,NH,* 


(с) Fet 


Classificação de Soluções Salinas como Ácidas, 
Básicas ou Neutras 


Como os sais contêm um cátion e um ânion, eles podem 
formar soluções ácidas, básicas ou neutras quando dissolvidos 
em água. O pH da solução depende do cátion e do ânion 
envolvidos. Examinaremos as quatro possibilidades 
individualmente. 


1. Sais nos quais nem o cátion nem o ânion age como 
ácido ou base formam soluções de pH neutro. Um sal 
no qual о cátion é o contraíon de uma base forte e no 
qual o ânion é a base conjugada de um ácido forte forma 
soluções neutras. Alguns sais desta classe incluem: 


NaCl] Ca(NO3) KBr 
cloreto de sódio nitrato de cálcio brometo de potássio 
Os cátions tém pH neutro Os ánions sáo bases conjugadas de ácidos fortes. 


2. Sais nos quais o cátion náo age como um ácido e o 
ânion age com uma base formam soluções básicas. 
Um sal no qual o cátion é o contraíon de uma base forte 
e no qual o ánion é a base conjugada de ácido fraco 
forma soluções básicas. Esta classe de sais inclui: 


МаЕ Ca(C2H302)2 KNO, 
fluoreto de sódio acetato de cálcio nitrito de potássio 
Os cátions têm pH neutro Os ânions são bases conjugadas de ácidos fracos. 


3. Sais nos quais o cátion age como um ácido e o ânion 
não age como uma base formam soluções ácidas. Um 
sal no qual o cátion é um ácido conjugado de uma base 
fraca ou um íon metálico pequeno altamente carregado e 
no qual o ânion é a base conjugada de ácido forte forma 
soluções ácidas. Os sais nesta classe incluem: 

FeCl ALNO3) NH.Br 


cloreto de ferro) nitrato de alumínio brometo de amônio 
Os cátions são ácidos conjugados 
о 
de bases fracas ou íons metálicos 
pequenos altamente carregados. 


Os ânions são bases conjugadas 
de ácidos fortes. 


4. Sais nos quais o сайоп age como um ácido е o ânion 
age como uma base formam soluções nas quais o pH 
depende das forças relativas do ácido e da base. Um 
sal no qual o cátion ou é o ácido conjugado de uma base 
fraca ou um íon metálico pequeno altamente carregado e 
no qual o ânion é a base conjugada de um ácido fraco 
forma uma solução na qual o pH depende das forças 
relativas do ácido e da base. Esta classe de sais inclui: 

Fer, ANCHO»), NH,NO, 


fluoreto de ferrol) acetato de alumínio nitrato de amônio 
Os cátions são ácidos conjugados 
de bases fracas ou íons metálicos Os ânions são bases conjugadas 
pequenos altamente carregados. de ácidos fracos. 

Podemos determinar o pH global de uma solução que contém 
um destes sais por comparação do K, do ácido com o K, da 
base — o íon com o valor mais alto de K domina e determina 
se a solução será ácida ou básica, conforme mostrado na parte 
(e) do Exemplo 15.16. A Tabela 15.9 resume todas essas 
possibilidades. 


TABELA 15.9 pH de Soluções Salinas 


ÂNION 
Base Base 
conjugada de conjugada de 
ácido forte ácido fraco 
Ácido conjugado de Ácido Depende das 
base fraca forças relativas 
CÁTION | fon metálico pequeno Ácido Depende das 
altamente carregado forças relativas 


Contraíon de base forte Neutro Básico 


EXEMPLO 15.16 Determinação da Acidez ou Basicidade Global 


de Soluções Salinas 


Determine se a solução formada por cada sal a seguir é ácida, 


básica ou neutra. 
(a) SrCL 

(b) AlBr; 

(с) CH;NH;NO; 
(d) NaCHO, 

(e) NH,F 
SOLUÇÃO 


(a) O cátion Sr”* é o contraíon de uma base forte (Sr(OH),) e 
tem pH neutro. O ânion СТ é a base conjugada de um 
ácido forte (НСІ) e também tem pH neutro. A solução de 
SrCl, tem, portanto, pH neutro (nem é ácida nem básica). 


Cátion com pH neutro Апіоп com pH neutro 


( Solução neutra ) 


(Б) О cátion Al3+ é um íon metálico pequeno altamente 
carregado (não é o íon de um metal alcalino ou um íon de 
um metal alcalinoterroso) e é um ácido fraco. O ânion 
Br é a base conjugada de um ácido forte (HBr) e tem pH 
neutro. Portanto, a solução de AlBr, é ácida. 


AlBr; 


cátion ácido  ánion com pH neutro 


| Solução ácida 


(с) O ánion CH;NH;* é o ácido conjugado de uma base fraca 
(CH¿NH)) e é ácido. O ânion NO; é a base conjugada de 
um ácido forte (HNO;) e tem pH neutro. Portanto, a 
solução de CH¿NH¿NO), é ácida. 

ON 


cátion ácido апіоп com pH neutro 


Solução ácida 


(d) O cátion Na” é о contraíon de uma base forte e tem pH 


neutro. O ánion CHO, é a base conjugada de um ácido 
fraco e é básico. Portanto, a solução de NaCHO, é 
básica. 


aC O, 


Z 


апіоп com pH neutro апіоп básico 


Solução básica 


(e) O íon МН; é o ácido conjugado de uma base fraca (МН;) 
e é ácido. O íon Е ёа base conjugada de um ácido fraco 
e é básico. Para determinar a acidez ou a basicidade 
global da solução, compare os valores de K, para o cátion 
ácido com de K, para o ânion básico. Obtenha cada valor 
de К a partir do conjugado utilizando K, x Kp = Kw. 


Como К, é maior que Къ, a solução é ácida. 
-o э 


ZN 


cátion ácido Solução básica 
Ky 1,0 x 10714 
K¿(NHa*) == —— RR) 
K (NH3) 1,76 х 107 
= 5,68 x 10 
те Kw 10x 10! 
j KAHF) 3,5 x 107 
= 2,9 x 101 
K > К Solução ácida | 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.16 

Determine se a solução formada por cada sal a seguir é ácida, básica ou neutra. 
(a) NaHCO, 

(b) CH,CH,NH,CI 


(c) KNO, 
(d) Fe(NO;), 


15.9 Ácidos Polipróticos 


Na Seção 15.4 discutimos que alguns ácidos, chamados de 
ácidos polipróticos, contêm dois ou mais prótons ionizáveis. 
Lembre-se de que o ácido sulfuroso (H,SO;) é um ácido 
diprótico contendo dois prótons ionizáveis e o ácido fosfórico 
(H¿PO,) é um ácido triprótico contendo três prótons 
1onizáveis. Normalmente, um ácido poliprótico ioniza em 
etapas sucessivas, cada qual com seu próprio K,. Por exemplo, 
o ácido sulfuroso se ioniza em duas etapas: 


H,SO-(aq) == H*(aq) + HSO; (ад) K 


а 


=16х10° 


HSO, (aq) == H'(ag) + SO? (ад) К, = 6,4 х 10* 


А 
O К, ёа constante de ionização do ácido para a primeira etapa 
е о K, é a constante de ionização do ácido рага a segunda 
etapa. Observe que К, é menor que K, . Isto é regra para todos 
os ácidos polipróticos e faz sentido, pois o primeiro próton se 
separa de uma molécula neutra, enquanto o segundo deve se 
separar de um ânion. O ânion negativamente carregado retém 
com mais força o próton positivamente carregado, tornando o 
próton mais dificil de ser removido e resultando em um menor 
valor de K,. A Tabela 15.10 lista alguns ácidos polipróticos 
comuns e suas constantes de acidez. Observe que em todos os 
casos, o valor de K, para cada etapa fica sucessivamente 
menor. O valor de K, do ácido sulfúrico faz com que ele seja 
listado como forte, porque o ácido sulfúrico é forte na primeira 
etapa e fraco na segunda. 


TABELA 15.10 Ácidos Polipróticos Comuns e Constantes de Acidez, a 25 
С 


Modelo de espaço 


preenchido Ka 


Nome (Fórmula) Estrutura 


0 


1 


Ácido Sulfúrico (Н2504) 0=S—0H 
OH 


Forte 1,2 х 10-2 


0 0 
Ácido Oxálico (H2C204) ШЕ a & 60 x 1072 61x 10-5 


0 
Ácido Sulfuroso (Н2503) a! —oH 1,6 х10-2 64x 1078 
| 
Ácido Fosfórico (HaPO4) HO— P —0H 7,5 X107? 6,2х10-® 4,2 х 107! 
OH 
O О | 
Ácido Cítrico 
(HaCgH507) HO—C— Cha { Cha —C "р т4 х 10-4 17х 10-5 4,0 х 10-7 
1 
OH 


Ácido Ascórbico | 


(HoCeHçOe) IPN s 0 
HO— CH, HC ай 8,0 х 10-5 1,6 х 10-12 
\ / 
С=с 
\ 


0 
Ácido Carbônico (Н2С03) | 43 х 107 5,6х 10-11 
HO— C —0он 


Determinação do pH de Soluções de Ácidos 
Polipróticos 


A determinação do pH de uma solução de um ácido 
poliprótico é menos difícil que poderíamos imaginar à 
primeira vista, pois, para a maioria dos ácidos polipróticos, К, 
é muito maior que K, (ou K, para ácidos tripróticos). 
Portanto, a quantidade de H,O* formado pela primeira etapa de 
ionização é muito maior que aquela formada pela segunda ou 
terceira etapa de ionização. Além disso, a formação de H,O* 
na primeira etapa inibe a formação de H,O* adicional na 


segunda etapa (por causa do princípio de Le Châtelier). 
Consequentemente, tratamos a maioria das soluções de ácidos 
polipróticos como se a primeira etapa fosse a única que 
contribui para a concentração de H;O”, como está mostrado no 
Exemplo 15.17. Uma exceção importante é uma solução 
diluída de ácido sulfúrico, que examinaremos no Exemplo 
15.18. 


EXEMPLO 15.17 Determinação do pH de uma Solução de Ácido 


Poliprótico 


Determine o pH de uma solução de ácido ascórbico 
(H,C¿H¿05) 0,100 М. 


SOLUÇÃO 


Para determinar o pH, você deve determinar a concentração 
de equilíbrio do H;O*. Trate o problema como um problema 
de pH de ácido fraco com um único próton ionizável. О 
segundo próton contribui com uma quantidade desprezível 
para a concentração de H,O* e pode ser ignorado. Siga o 
procedimento do Exemplo 15.6, apresentado de forma 
resumida neste exemplo. Use o K, do ácido ascórbico da 
Tabela 15.10. Confirme se a aproximação de que x é pequeno 
é válida calculando a razão entre x e o número do qual foi 
subtraído na aproximação. А razão deverá ser menor que 0,05 
(ou 5 %). 


Calcule o pH a partir da concentração de H,O”. 


H,C¿HjOg(ag) + НОС) == HO (ag) + HC¿H¿Os (ag) 
[H,C¿H¿0;] [H;0*] [HC¿H¿0,] 


Inicial 1,000 =0,00 0,000 


Variação -X +x +x 


Equilíbrio 1,000 — x X X 


‚  [H30" ][HC6H606 ] 
ч [ Н;СНсО] 
e 


0,100 — х 


(x é pequeno) 
8,0 x 107 
х= 2,8 х 105 


2.8 х 107? 


x 100 % = 2,8 % 
0,100 


А aproximação é válida. Portanto, 
[H,0'] = 2,8 х 10M. 


pH = —log(2,8 х 107°) = 2,55 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.17 


Determine o pH de uma solução de H,CO, 0,050 М. 


EXEMPLO 15.18 Soluções de H,S0, Diluídas 


Determine o pH de uma solução de ácido sulfúrico (H,SO,) 
0,0100 M. 


SOLUÇÃO 


O ácido sulfúrico é forte na sua primeira etapa de ionização e 
fraco na sua segunda etapa de ionização. Comece escrevendo 
as equações das duas etapas. À medida que a concentração de 
uma solução de H,SO, fica menor, a segunda etapa de 
ionização fica mais significativa, porque a porcentagem de 
ionização aumenta (conforme discutimos na Seção 15.6). 
Dessa forma, para uma concentração de 0,0100 M, você não 
pode ignorar a contribuição do H,O* da segunda etapa, 


conforme você pode fazer рага outros ácidos polipróticos. 
Você tem que calcular as contribuições do H;O' de ambas as 
etapas. 


H,SO (ag) + НО() —— H30 (ag) + HSO; (ag) Forte 
HSO, (aq) + HOU == H,0*(ag) + SO? (ag) K, = 0,012 


А [9,07 que resulta da primeira etapa de ionização é 0,0100 
М (porque a primeira etapa é forte). Para determinar a [H,0'] 
formada pela segunda etapa, prepare uma tabela IVE para a 
segunda etapa, na qual a concentração inicial de Н,О” seja 
0,0100 М. A concentração inicial de HSO, deve também ser 
0,0100 М (devido à estequiometria da reação de ionização). 


[HSO,] [H,0*] [SO0,?] 
Inicial 0,0100 =0,0100 0,000 
Variação =) +Х +x 
Equilíbrio 0,0100 -x 0,0100 +x X 


Substitua as expressões para as concentrações de equilíbrio (a 
partir da tabela que acabamos de apresentar) na expressão de 
Кы. Neste caso, você não pode fazer a aproximação de que o 
х é pequeno, porque a constante de equilíbrio (0,012) não é 
pequena em relação à concentração inicial (0,0100). 

Substitua o valor de К, e multiplique a expressão para chegar 
à forma quadrática padrão. 


[9,0+1180,27] 


е [HSO, ] 
_ (0,0100 + x)x 
0,0100 — x 
0,0100x + х2 
0,012 = == 
| 0.0100 — x 


0,012(0,0100 — х) = 0,0100x + x? 
0.00012 — 0,012x = 0,0100x + x? 


4 


х^ + 0,022x — 0,00012 = 0 


Resolva a equação quadrática utilizando a fórmula 


quadrática. 
Б + Vb? — 4ас 
д = AA 


(0,022) + V(0,022) — 4(11—0,00012) 
2(1) 
0,022 + 0,031 
5 


x = —0,027 0u x = 0,0045 


Como x representa uma concentração, e como as concentrações 
não podem ser negativas, rejeitamos a raiz negativa. 
x = 0,0045 


Determine a concentração de H,O” a partir do valor calculado 
de x e calcule o pH. Observe que a segunda etapa produz 
quase a metade do H;O* que produziu a primeira — uma 
quantidade que não pode ser desprezada. Este sempre será o 
caso com soluções diluídas de H;SO.. 

[H¿0*] = 0,0100 + x 


= 0,0100 + 0,0045 
= 0,0145 М 
—log[H;0"] 
—102(0,0145) 
1,84 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.18 


pH 


Determine o pH e a [50,7] de uma solução de ácido sulfúrico 0,0075 М. 


Determinação da Concentração dos Апіопѕ de uma 
Solução de Ácido Diprótico Fraco 
Em certos casos podemos querer saber as concentrações dos 


ânions formados por um ácido poliprótico. Considere o 
seguinte ácido poliprótico genérico, НХ, e suas etapas de 


ionização: 
H,X(ag) + Н„О(1) == H;¡0 (ад) + HX (ag) Ka, 
HX (aq) + H,0(1) == H;0*(ag) + Х? (ад) Ka, 


Nos Exemplos 15.17 e 15.18 ilustramos como determinar а 
concentração de H;O” рага uma solução deste tipo, que é igual 
à concentração de НХ. E se, em vez disso, necessitássemos 
saber a concentração de X”? Para determinar a concentração 
de X”, utilizamos a concentração de НХГ e de H3O* (a partir 
da primeira etapa de ionização) como as concentrações iniciais 
para a segunda etapa de ionização. Então, resolvemos um 
segundo problema de equilibrio empregando a segunda 
equação de ionização e K,, conforme mostra o Exemplo 
15.19. 


EXEMPLO 15.19 Determinação da Concentração dos Ânions de 


uma Solução de um Ácido Diprótico Fraco 


Determine а [CHO] da solução de ácido ascórbico 
(Н,С,Н,О,) 0,100 М no Exemplo 15.17. 


SOLUÇÃO 


Para determinar a [CH,0,], utilize as concentrações de 
[HCH,O,] е de H,O* produzidos pela primeira etapa de 
ionização (conforme calculada no Exemplo 15.17) como as 
concentrações iniciais da segunda etapa. Por causa da 
estequiometria 1:1, [HC¿H,¿O¿] = [H,O*]. A seguir, resolva 


um problema de equilíbrio para a segunda etapa de forma 
semelhante ao do Exemplo 15.6, apresentado aqui de forma 
resumida. Use o K,, do ácido ascórbico da Tabela 15.10. 


HC¿H¿05 (ag) + HO() == H10*(ag) + СНО (ag) 


[HC¿H¿0,] [H;0*] [C6H0] 
Inicial 2,8 x 10° 2,8 x 10° 0,000 
Variação —Х +Х +x 
Equilíbrio 2,8 x 10° -x 28x 10º +x X 


_ [H.O[CHO] 
* [HC¿H¿Os ] 
(2,8 х 10% + X)x 
128х105 х 
(2.8107 )х 
— 285407 
х= К, = 1,6 х 102 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 15.19 


(x é pequeno) 


Determine а [C0,*] da solução de ácido carbónico (H,C0,) 0,050 М no Exercício 
de Revisão 15.17. 


Observe a partir dos resultados do Exemplo 15.19 que a 
concentração de X” de um ácido diprótico fraco H,X é igual a 
Ką. Este resultado geral se aplica a todos os ácidos dipróticos 


em que a aproximacáo de que x é pequeno é válida. Também 
observe que a concentração de Н,О” produzido pela segunda 
etapa de ionização de um ácido diprótico é muito pequena em 


comparação com a concentração produzida pela primeira 
etapa, conforme mostrado na Figura 15.13. 


Dissociação de um Ácido Poliprótico 
Н,С;Н,О,(а4 + H,0(l) == H,0*(ag) + HC¿H¿Os (ag) 


\ [H,0*] =2,8 x 1073 M 


НСН;Оє (aq) + HO() == H30* (aq) + CHsO0s (aq) 


= —12 mM 
N [H,0*] = 16 x 10-2 м 
H2C6H60s 0,100 M 
[H30*] total = 2,8 X 107° м + 1,6 x 1072 м 


= 28x 10M 


FIGURA 15.13 Dissociação de um Ácido Poliprótico Uma solução de 
Н,С5Н506 0,100 M contém uma concentração de H¿O* de 2,8 x 10° Ма 
partir da primeira etapa. A quantidade de H30* dada pela segunda etapa é 
de apenas 1,6 x 1071? M, que é desprezível, se comparada à quantidade 
produzida pela primeira etapa. 


15.10 Força dos Ácidos e Estrutura Molecular 


Aprendemos que um ácido de Bronsted-Lowry é um doador 
de prótons (Н?). No entanto, não exploramos por que algumas 
moléculas que contêm hidrogênio agem como ácidos, 
enquanto outras não o fazem, ou por que alguns ácidos são 
fortes e outros, fracos. Por exemplo, por que o H,S é ácido, 
enquanto o CH, não é? Ou por que o HF é um ácido fraco, 
enquanto o HCl é um ácido forte? Vamos dividir nossa 
discussão a respeito desse problema em duas categorias: 
ácidos binários (os que contêm hidrogênio e apenas um outro 
elemento) e oxiácidos (os que contêm hidrogênio ligado a um 
átomo de oxigênio que está ligado a outro elemento). 


Ácidos Binários 


Considere a ligação entre um átomo de hidrogênio e algum 
outro elemento genérico (que chamaremos de Y): 


H—Y 


Os fatores que afetam a facilidade com a qual este hidrogênio 
é doado (e, portanto, ser ácido) são a polaridade da ligação e a 
força da ligação. 


Polaridade da Ligação Utilizando a notação apresentada 
no Capítulo 9, a ligação Н—Ү tem que ser polarizada com o 
átomo de hidrogênio como o polo positivo, para HY ser ácido: 


er À 

( H—Y' 
Esta exigência faz sentido físico, pois o átomo de hidrogênio 
tem que ser perdido como um íon carregado positivamente 
(H^. Uma carga positiva parcial no átomo de hidrogênio 
facilita sua perda. Considere as três ligações a seguir e seus 
momentos de dipolo correspondentes: 


H— Li H—C Н—Е 


Não ácido Мао ácido Ácido 


O LiH é iônico com a carga negativa no átomo de hidrogênio; 
portanto, o LiH não é ácido. A ligação C—H é praticamente 
apolar, pois as eletronegatividades do carbono e do hidrogênio 
são semelhantes; portanto, C—H não é ácida. Por outro lado, a 
ligação Н—Е é polar com a carga positiva no átomo de 
hidrogênio. Como soubemos neste capítulo, o HF é um ácido. 
Isto é porque a carga positiva parcial no átomo de hidrogênio 
facilita mais ao hidrogênio ser perdido como um íon Н“. 


Força da Ligação А força da ligação H—Y também afeta a 
força do ácido correspondente. Conforme você poderia 
esperar, quanto mais forte a ligação, mais fraco o ácido — 
quanto mais firmemente o átomo de hidrogênio é retido, 
menor a probabilidade de ele se soltar. Podemos ver o efeito 


da força de ligação comparando as forças de ligação e acidez 
dos haletos de hidrogênio: 


Energia de Ligação 
Ácido (kJ/mol) Tipo de Ácido 
H—+F 565 Fraco 
H—CI 431 Forte 
H—Br 364 Forte 


O HCl e o HBr têm ligações fracas e são ambos ácidos fortes. 
No entanto, o HF tem uma ligação mais forte e, portanto, é um 
ácido fraco, apesar da maior polaridade de ligação do HF. 


O Efeito Combinado de Polaridade da Ligação e 
Força da Ligação Podemos ver o efeito combinado da 
polaridade da ligação e força da ligação examinando as 
tendências na acidez dos hidretos dos grupos 6A е 7А, 
conforme mostrado na Figura 15.14. Os hidretos ficam mais 
ácidos da esquerda para a direita, а medida que a ligação Н— 
Y se torna mais polar. Os hidretos também ficam mais ácidos 
de cima рага baixo, à medida que a ligação Н—Ү se torna 
mais fraca. 


Aumento da eletronegatividade 
Aumento da acidez 


Diminuição da força de ligação 
Aumento da acidez 


FIGURA 15.14 Acidez dos Hidretos dos Grupos 6A e 7А Da esquerda 
para a direita, os hidretos se tornam mais ácidos porque a ligação H—Y 
fica mais polar. De cima para baixo, esses hidretos ficam mais ácidos 
porque a ligação H—Y fica mais fraca. 


Oxiácidos 
Os oxiácidos contêm um átomo de hidrogênio ligado a um 


átomo de oxigênio. O átomo de oxigênio, por sua vez, é ligado 
a um outro átomo (que chamaremos de Y): 


H—O—YyY— 


Y ainda pode estar ou não ligado a outros átomos. Os fatores 
que afetam a facilidade com a qual o hidrogênio de um 
oxiácido será doado (e, portanto, será ácido) são a 
eletronegatividade do elemento Y e o número de átomos de 
oxigênio ligados ao elemento Y. 


A Eletronegatividade de Y Quanto mais eletronegativo o 
elemento Y, mais ele enfraquece e polariza a ligação H—O e 
mais ácido o oxiácido. Podemos ver este efeito comparando a 
eletronegatividade de Y com as constantes de acidez dos 
oxiácidos seguintes: 


Ácido 


H—0— 


H—0—Br 


H—0—(l 


Eletronegatividade de 
y 


2,5 
2,8 


3,0 


К, 
23х10" 
2,0 x 10° 


2,9 х 10% 


O cloro é o mais eletronegativo dos três elementos e o ácido 


correspondente tem o K, maior. 


O Número de Átomos de Oxigênio Ligados a Y Os 
oxtácidos podem conter átomos de oxigênio adicionais ligados 


ao elemento Y. Como estes átomos de oxigênio adicionais são 


eletronegativos, eles retiram densidade eletrônica de Y, o qual, 


por sua vez, retira densidade eletrônica da ligação H—O, 


enfraquecendo-a ainda mais e polarizando-a, e levando ao 


aumento da acidez. Podemos ver este efeito comparando as 


seguintes séries de constantes de acidez: 


Ácido 


HCIO, 


HCIO, 


HCIO, 


HCIO 


Estrutura 

О 
H—0O—CI=-0 

0 

О 
го. 


H— 0 — СІ = 0 


H—0—CI 


1,1x 107 


2,9x 10º 


Quanto maior o número de átomos de oxigênio ligados a 


Y, mais forte o ácido. Baseado neste fato, pode-se prever que o 


Н,80, é um ácido mais forte que o Н,80, e que o HNO; é 
mais forte que o HNO,. Conforme vimos neste capítulo, o 
H,SO, e o HNO, são ácidos fortes, enquanto o H;SO; e о 
HNO, são ácidos fracos, conforme previsto. 


Associação s. 7. ч 
oríceitual 15. / Força do Ácido e Estrutura Molecular 
Qual dos prótons mostrados em vermelho é mais ácido? 

H 


H-C—O—H H= o—H 


| 
| 
H 
(a) (b) 


15.11 Ácidos e Bases de Lewis 


Iniciamos nossas definições de ácidos e bases com o modelo 
de Arrhenius. Então, vimos como o modelo de Bronsted- 
Lowry, pela introdução do conceito de um doador de próton e 
receptor de próton, expandiu a faixa de substâncias que 
consideramos ácidos e bases. Agora apresentamos um terceiro 
modelo, que amplia ainda mais a faixa de substâncias que 
podemos considerar ácidas. Este terceiro modelo é o modelo 
de Lewis, que recebeu este nome em homenagem a G. N. 
Lewis, um químico americano que desenvolveu a 
representação de elétrons por pontos na ligação química 
(Seção 9.1). Enquanto o modelo de Bronsted-Lowry se 
concentrou na transferência de um próton, o modelo de Lewis 
se concentra na transferência de um par de elétrons. Considere 
a reação ácido-base simples entre o íon Н” e o NH, 
apresentada a seguir com estruturas de Lewis: 


+ 
Ht + :NH, —> ін:мн, 


їл 


O modelo de Bronsted-Lowry O modelo de Lewis se 
se concentra no próton concentra no par de elétrons 
Segundo o modelo de Bronsted-Lowry, a amônia aceita um 
próton agindo, assim, como uma base. Segundo o modelo de 
Lewis, a amônia age como base doando um par de elétrons. 
As definições gerais de ácidos e bases, segundo o modelo de 
Lewis, concentram-se no par de elétrons: 


Ácido de Lewis: receptor de par de elétrons 
Base de Lewis: doador de par de elétrons 


De acordo com a definição de Lewis, o Н” na reação que 
acabamos de mostrar está agindo como ácido, porque ele está 
aceitando um par de elétrons do МН,. O NH, está agindo como 
uma base de Lewis, porque ele está doando um par de elétrons 
para o Н”. 


Embora о modelo de Lewis não expanda 
significativamente as substâncias que podem ser consideradas 
como base — porque todos os receptores de próton têm que ter 
um par de elétrons para ligar o próton — ele expande 
significativamente as substâncias que podem ser consideradas 
como ácido. Segundo o modelo de Lewis, uma substância não 
necessita sequer conter hidrogênio para ser um ácido. Por 
exemplo, considere a reação em fase gasosa entre o trifluoreto 
de boro e a amônia, apresentada a seguir: 

ВЕ, + :МН, —> E,B:NH, 
Ácido de Lewis Вахе de Lewis aduto 
O trifluoreto de boro tem um orbital vazio que pode aceitar o 
par de elétrons da amônia e formar o produto (o produto de 
uma reação ácido-base de Lewis é, às vezes, chamado de 


aduto). А reação que acabamos de apresentar demonstra uma 
importante propriedade dos ácidos de Lewis: 


Um ácido de Lewis tem um orbital vazio (ou pode 
rearranjar os elétrons para criar um orbital vazio) que 
pode aceitar um par de elétrons. 


Consequentemente, a definição de Lewis inclui uma nova 
classe inteira de ácidos. A seguir examinaremos alguns 
exemplos. 


Moléculas que Agem como Ácidos de Lewis 


Uma vez que moléculas com octetos incompletos têm orbitais 
vazios, elas podem funcionar como ácidos de Lewis. Por 
exemplo, o АІСІ, e o ВСІ, têm octetos incompletos: 


СЇ: cl 

| PEE 
SA St 
Cl: Cl 


Ambos agem como ácidos de Lewis, como mostram as 
теасбе$ a seguir: 
¿CE H :Cl: Н 


o | Е 
¿CI—Al + :N—H ——э :СІ—АІ: М—Н 


:СІ: H :СІ: H 

Н :СЇ: 

СЇ: a la 

| :CI—B—Cl: 
|— Н;С СН HsC CH 
CI—B + Hs Ay 3 —> 3 Ay 3 

| С С С С 

Cl Н, В, Н, В, 


Algumas moléculas que inicialmente podem não conter 
orbitais vazios podem rearranjar seus elétrons para agir como 


ácidos de Lewis. Considere a reação entre o dióxido de 
carbono e a água: 


Ч) TOT o 
D6+C— н—о—с——н—б—с 
H | | | 
О :О: О 
Água Dióxido de carbono Ácido carbônico 


Base de Lewis Ácido de Lewis 


Os elétrons da ligação dupla no carbono se movem para o 
átomo de oxigênio terminal, permitindo ao dióxido de carbono 
agir como ácido de Lewis pela aceitação de um par de elétrons 
vindo da água. A molécula, então, sofre um rearranjo no qual 
o átomo de hidrogênio mostrado em vermelho se liga com o 
átomo de oxigênio terminal em vez do átomo interno. 


Cátions que Agem como Ácidos de Lewis 


Como estão carregados positivamente e perderam alguns 
elétrons, alguns cátions têm orbitais vazios que lhes permite 
também agir como ácidos de Lewis. Considere o processo de 
hidratação do íon АГ" discutido na Seção 15.8 e apresentado a 
seguir: 


3+ 


H H 


АВ (aq) + 6|:0:|(1) —= AI|:O: |(ag) 


Ácido de H Н |. 
А 6 
Lewis 
Base de 
Lewis 


O íon alumínio age como ácido de Lewis, aceitando pares 
isolados de seis moléculas de água e formando o íon hidratado. 
Muitos outros íons metálicos pequenos e altamente carregados 
também agem como ácidos de Lewis desta maneira. 


Consumo de Energia nos 
EUA por Fonte, 2010 


E Combustíveis Fósseis: 83 % 
E Nuclear: 9 % 
- Energia Renovável: 8 % 


FIGURA 15.15 Fontes de Energia nos EUA Aproximadamente 83 % da 
energia nos EUA vêm da combustão de combustíveis fósseis. Fonte: U.S. 
EIA Annual Energy Review 2011 


15.12 Chuva Ácida 


Cerca de 83 % da energia nos EUA vêm da combustão de 
combustíveis fósseis, incluindo o petróleo, o gás natural e o 
carvão mineral (Figura 15.15). Alguns combustíveis fósseis, 
principalmente o carvão mineral, contêm pequenas 
quantidades de impurezas de enxofre. Durante a combustão, 
tais impurezas reagem com o oxigênio formando SO,. Além 
disso, durante a combustão de qualquer combustível fóssil, o 
nitrogênio vindo do ar reage com o oxigênio formando NO,. O 
SO, e o NO, reagem com a água e o O, na atmosfera formando 
ácido sulfúrico e ácido nítrico: 


2 SO, a O, +2 H,O —›.2 HS0, 
4 NO, + O, + 2 H,O —> 4 HNO, 


Concentração de ¡on hidrogênio como pH a partir de 
medições realizadas no Central Analytical Laboratory, 2010 


pH de 
Laboratório 
< 41 


45 
4,9 


5,3 


>5,7 


FIGURA 15.16 Chuva Ácida A chuva ácida é um problema significativo 
no nordeste dos Estados Unidos. O mapa mostra o pH da chuva que cai 
nos Estados Unidos. Fonte: National Atmospheric Deposition Program, 
National Trends Network 

Esses ácidos se combinam com a chuva formando a chuva 
ácida. O problema é maior na parte nordeste dos Estados 
Unidos, onde a chuva é significativamente ácida, pois os 
óxidos de enxofre e nitrogênio produzidos pela combustão de 
carvão mineral no meio-oeste são transportados na direção do 


nordeste por correntes naturais de ar. 


Mesmo em áreas relativamente não poluídas, a chuva é 
naturalmente um pouco ácida, devido ao dióxido de carbono 
atmosférico. O dióxido de carbono se combina com a água da 
chuva formando ácido carbônico: 

СО, + HO ——> H,CO, 


No entanto, o ácido carbónico é um ácido relativamente fraco. 
A chuva que é saturada com CO, tem um pH próximo de 5,6, 
que é apenas levemente ácido. Quando o ácido nítrico e o 
ácido sulfúrico se misturam com a chuva, o pH da chuva pode 
cair abaixo de 4,3 (Figura 15.16). Lembre-se de que, devido а 
natureza logarítmica da escala de pH, a chuva com um pH de 


4,3 tem uma [H;0'] que é 20 vezes maior que a chuva com um 
pH de 5,6. A chuva ácida tem um impacto nocivo. 


Efeitos da Chuva Ácida 


Os ácidos dissolvem metais e a chuva ácida degrada estruturas 
metálicas. Pontes, estradas de ferro e até automóveis podem 
ser danificados pela chuva ácida. Como os ácidos reagem com 
os carbonatos, a chuva ácida também prejudica materiais de 
construção que contêm carbonatos (CO,%), inclusive о 
mármore, o cimento е o calcário. Estátuas, prédios e trilhas no 
nordeste apresentam sinais significativos dos estragos da 
chuva ácida (Figura 15.17a). 


(b) 


FIGURA 15.17 Os Efeitos da Chuva Ácida(a) Prédios, lápides e estátuas 
danificadas pela chuva ácida são uma visão comum no nordeste dos 
Estados Unidos e em muitas outras nações industrializadas. (b) Algumas 
espécies de árvores são altamente suscetíveis aos efeitos da chuva ácida. 


A chuva ácida também se acumula em lagos е rios e afeta 
a vida aquática. Muitos lagos, principalmente aqueles cuja 
terra nas margens contém quantidades significativas de 
calcário (CaCO;), têm a capacidade de neutralizar a chuva 
ácida. No meio-oeste, por exemplo, os solos ricos em calcário 
evitam que a maioria dos lagos fique acidificada. No entanto, 
na região nordeste dos Estados Unidos, a falta de calcário 


torna os lagos mais suscetíveis, e mais de 2000 lagos e cursos 
d'água aumentaram os níveis de acidez devido à chuva ácida. 
Plantas aquáticas, sapos, salamandras e algumas espécies de 
peixes são sensíveis aos níveis de ácido e não podem 
sobreviver na água acidificada. As árvores também podem ser 
afetadas pela chuva ácida porque o ácido remove nutrientes do 
solo, dificultando a sobrevivência (Figura 15.17b). 


Legislação sobre Chuva Ácida 


Em 1990, o Congresso dos EUA aprovou alterações da Lei do 
Ar Puro voltadas especificamente para a redução da chuva 
ácida. Estas alterações forçam as concessionárias de 
eletricidade — que são a fonte mais significativa de SO, — а 
diminuir suas emissões de SO, gradativamente com o tempo. 
O resultado foi uma queda de 75 % dos níveis do poluente SO, 
nos Estados Unidos desde 1990 (Figura 15.18). А acidez da 
chuva que cai no nordeste dos Estados Unidos passou a 
diminuir, e os lagos estão começando a se recuperar. No início 
dos 1990, os cientistas classificaram 30 % dos lagos no 
nordeste como preocupação crítica, o que significava que se 
esperava uma completa perda da população de peixes. Hoje, a 
fração de lagos nesta categoria foi reduzida para menos que 18 
%. O programa de chuva ácida foi um grande sucesso, e a 
legislação ambiental atual — tal como a legislação que visa o 
aquecimento global — está usando a legislação de chuva ácida 
como modelo para o que pode funcionar. 
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FIGURA 15.18 Níveis do Poluente Dióxido de Enxofre nos EUA Сото 
resultado de alterações da Lei do Ar Puro aprovadas em 1990, os níveis de 
SO, vêm diminuindo e continuarão a cair nos anos vindouros. Fonte: U.S. 
EPA Air Trends, 2011 


REVISÃO DO CAPÍTULO 
Teste de Autoavaliação 


Q1. Identifique a base conjugada na reação apresentada a seguir: 
HCIO»(ag) + Н,О(ад) == Н;О+(ад) + CIO, (ag) 
a) HCO, 


b) HO 
o HO 
d) CIO,” 
02. Qual o par que é um par ácido—base conjugado de Bronsted-Lowry? 
a) NH; NH,” 
b) 90"; OH- 
c) HCl; HBr 
d) 00,7; ClO, 


Q3. Considere as constantes de acidez dadas a seguir. Identifique a base 
conjugada mais forte: 


Ácido К, 


HNO,(ag) 46x10“ 

HCHO; (ад) 1,8 x10“ 

HCIO(ag) 2,9x 10% 

HCN(ag) 49x 107º 
а) NO, (aq) 


р) CHO, (ag) 
<)  CIO"(aq) 
d) CN (ag) 


04. Qual é a concentração de OH” em uma solução aquosa, a 25 °С, na qual 
a [H,0*] = 1,9 х 10? М? 


а) 1,910 М 
b) 5,3 х10°М 
с) 5,3 х10°М 

d) 1,9102 М 


05. Uma solução de Н№О, (ад) tem um pH de 1,75. Qual é a concentração 
molar da solução de HNO, (ag)? 


a) 1,/5M 

b) 5,6x 10M 
с) 56M 

d) 0,018M 


06. Determine o pH de uma solucáo aquosa de ácido benzoico 0,350 M. 
Para o ácido benzoico, К, = 6,5 x 107. 


a) 4,64 


07. 


08. 


09. 


b) 4,19 
c) 232 
d) 11,68 


Determine o pH de uma solução de HCIO, (aq) 0,155 M. Para о HCIO,, К, 
= (0,011. 


a) 0,92 
b) 1,44 
с) 1,39 
d) 0,69 


Calcule a porcentagem de ionização de uma solução aquosa de ácido 
acético 0,145 М. Para o ácido acético, К, = 1,8 x 107. 


a) 0,35% 
b) 0,0018% 
c) 0,29% 
d) 0,0051% 


Considere duas soluções aquosas de ácido nitroso (HNO,). А solução А 
tem uma concentração de (HNO,) = 0,55 M e a solução B tem uma 
concentração de HNO, = 1,25 М. Que enunciado sobre as duas 
soluções é verdadeiro? 


a) A solução À tem a porcentagem de ionização mais alta e o pH 
mais alto. 


b) A solução B tem a porcentagem de ionização mais alta e o pH 
mais alto. 


c) A solução À tem a porcentagem de ionização mais alta e a 
solução B tem o pH mais alto 


d) Asolucáo B tem a porcentagem de ionização mais alta e a 
solução À tem o pH mais alto. 


010. Determine a [0H] em uma solução 0,200 М de etilamina (CH;NH,). 
Para a etilamina, K, = 5,6 х 107. 


a) 11,52M 
b) 2,48M 

c) 0,033M 
d) 0,011M 


011. Que íon a seguir formará uma solução básica, quando dissolvido em 
água? 


a) Br 

b) NO; 

<) HSO, 
d) SO” 


012. Que composto a seguir formará uma solução ácida, quando dissolvido 
em água? 


a) NH, 

b) NaCl 

c) KNO, 

d) Ca(NO;), 


Q13. Determine o pH de uma solução de NaCN 0,175 M. Para o HCN, K, = 
4,9 x10". 


а) 5,03 
b) 11,28 
c) 231 
d) 8,97 


Q14. Qual é а concentração de X em uma solução 0,150 М do ácido 
diprótico H,X? Para o H,X, К, = 4,5 х 10“ e K, = 1,2 х 107". 


a) 99x10*M 
b) 2,0x10?M 
o) 82x10“M 
d) 1,2x 10 М 
015. Que ácido tem o maior K,: НСІО,(ад), НВгО, (ад) ou HIO, (aq)? 
a) HCIO,(aq) 
b) НВгО, (ад) 
<) НО, (ад) 
d) Todos os três ácidos têm o mesmo K,. 
Respostas: 1.(d) 2.(a) 3.(d) 4.(b) 5.(d) 6.(c) 7.(b) 8.(a) 9.(a) 10. 
(d) 11.(d) 12.(a) 13.(b) 14.(d) 15.(a) 


Termos Importantes 
Secáo 15.2 


ácido carboxílico 

alcaloide 

Secáo 15.3 

definições (de ácidos e bases) de Arrhenius 

íon hidrónio 

definições (de ácidos e bases) de Bronsted-Lowry 
anfotérico 

par conjugado ácido—base 

ácido conjugado 

base conjugada 


Seção 15.4 


ácido forte 

ácido fraco 

ácido monoprótico 

ácido diprótico 

ácido triprótico 

constante de acidez (K,) 
Seção 15.5 
autolonizacáo 

constante do produto iônico da água (Kw) 
neutro 

solução ácida 

solução básica 

pH 

Seção 15.6 
porcentagem de ionização 
Seção 15.7 

base forte 

base fraca 

constante de basicidade (К\) 
Seção 15.9 

ácido poliprótico 

Seção 15.11 

ácido de Lewis 


base de Lewis 


Conceitos Fundamentais 
Azia (15.1) 


> O ácido clorídrico do estômago às vezes entra em contato 
com o revestimento do esôfago, resultando em uma 
irritação chamada de azia. A azia é tratada com antiácidos, 
bases que neutralizam o ácido estomacal. 


A Natureza de Ácidos e Bases (15.2) 


> Os ácidos geralmente têm gosto azedo, dissolvem metais, 
tornam vermelho o papel de tornassol azul e neutralizam as 
bases. Os ácidos comuns são os ácidos clorídrico, sulfúrico, 
nítrico e carboxílico. 


> As bases geralmente têm gosto amargo, têm um toque 
pegajoso, tornam azul o papel de tornassol vermelho e 
neutralizam os ácidos. As bases comuns são o hidróxido de 
sódio, o bicarbonato de sódio e o hidróxido de potássio. 


Definições de Ácidos e Bases (15.3) 


>» A definição de Arrhenius de ácidos e bases afirma que, em 
uma solução aquosa, um ácido produz íons hidrogênio e 
uma base produz íons hidróxido. 


>» A definição de Bronsted-Lowry afirma que um ácido é um 
doador de prótons (íon hidrogênio) e uma base é um 
receptor de prótons. De acordo com a definição de 
Bronsted-Lowry, duas substâncias relacionadas pela 
transferência de um próton são um par conjugado ácido— 
base. 


Força do Ácido e a Constante de Acidez, K, (15.4) 


> Em solução, um ácido forte ioniza-se completamente, mas 
um ácido fraco 1oniza-se apenas parcialmente. 


Geralmente quanto mais forte o ácido, mais fraca a base 
> conjugada e vice-versa. 


> A extensão da dissociação de um ácido fraco é quantificada 
pela constante de acidez, K,, que é a constante de equilíbrio 
para a ionização do ácido fraco. 


Autoionização da Água e pH (15.5) 


> Em uma solução ácida, a concentração de íons hidrogênio é 
sempre maior que a concentração de íons hidróxido. [H;0'] 
multiplicada por [OH] é sempre constante, a uma 
temperatura constante. 


> Há dois tipos de escalas ácido-base logarítmicas: pH e 
pOH. A 25 °С, o somatório do pH e pOH é sempre 14. 


Determinação da [H;0*] e do pH de Soluções de Ácido Forte е 
Fraco (15.6) 


> Em uma solução de ácido forte, a concentração de íons 
hidrogênio é igual à concentração inicial do ácido. 


> Em uma solução de ácido fraco, a concentração de íons 
hidrogênio — que pode ser determinada pela solução de um 
problema de equilíbrio — é menor que a concentração inicial 
do ácido. 


> A porcentagem de ionização dos ácidos fracos diminui à 
medida que a concentração do ácido (e de íons hidrogênio) 
aumenta. 


> Em misturas de dois ácidos com grandes diferenças de K,, a 
concentração de íons hidrogênio geralmente pode ser 
determinada considerando-se apenas o mais forte dos dois 
ácidos. 


Soluções de Base (15.7) 


Uma base forte se dissocia completamente, uma base fraca 
não. 


> A maioria das bases fracas produz íons hidróxido através da 
ionização da água. А constante de ionização da base, К, 
indica a extensão da ionização. 


Íons como Ácidos e Bases (15.8) 


> Um cátion é um ácido fraco se é o ácido conjugado de uma 
base fraca; é neutro se é o ácido conjugado de uma base 
forte. 


> Um апоп é uma base fraca se é a base conjugada de um 
ácido fraco; é neutro se é a base conjugada de um ácido 
forte. 


> Para calcular o pH de um cátion ácido ou ánion básico, 
determinamos К, ou Къ a partir da equação K, x K, = Kw- 


Ácidos Polipróticos (15.9) 


Db Os ácidos polipróticos contêm dois ou mais prótons 
1ONIZÁVEIS. 

> Geralmente os ácidos polipróticos ionizam-se em etapas 
sucessivas, com o valor de K, ficando menor em cada etapa. 


> Em muitos casos, podemos determinar a [H,0'] de uma 
solução de ácido poliprótico considerando apenas a 
primeira etapa de ionização; então, a concentração do ánion 
ácido formado na segunda etapa de ionização é equivalente 
ao valor de К... 


Forca do Ácido e Estrutura Molecular (15.10) 


> Para os ácidos binários, a força do ácido diminui com o 
aumento da energia de ligação e aumenta com o aumento 
da polaridade da ligacáo. 


p Para os oxiácidos, a força do ácido aumenta com a 
eletronegatividade dos átomos ligados ao átomo de 
oxigênio e também aumenta com o número de átomos de 
oxigênio da molécula. 


Ácidos e Bases de Lewis (15.11) 


> Um terceiro modelo de ácidos e bases, o modelo de Lewis, 
define uma base como um doador de par de elétrons e um 
ácido como um receptor de par de elétrons; portanto, 
segundo esta definição, um ácido não tem que conter 
hidrogênio. De acordo com esta definição um ácido pode 
ser um composto com um orbital vazio — ou um que se 
rearranjará para formar um orbital vazio — ou um cátion. 


Chuva Ácida (15.12) 


> A combustão de combustíveis fósseis produz óxidos de 
enxofre e nitrogênio, os quais reagem com o oxigênio e a 
água formando ácidos sulfúrico e nítrico. Estes ácidos, 
então, se combinam com a chuva formando a chuva ácida. 


Db A chuva ácida corrói estruturas feitas pelo homem e 
danifica os ecossistemas aquáticos e as florestas. А 
legislação ambiental nos EUA tem ajudado a estabilizar a 
quantidade de chuva ácida sendo produzida. 


Principais Equações e Relações 


Nota: Em todas estas equações [H'] é intercambiável com o 
[Н.О]. 
Expressão da Constante de Acidez, К, (15.4) 


_ [НО [А] 
E [НА] 


A Constante do Produto lónico da Água, K, (15.5) 


K 


К„ = [H,0*][0H7 = 1,0 x 1074 (a 25 °С) 
Expressão da Escala de pH (15.5) 

pH = —log[H,0'] 

Expressão da Escala de pOH (15.5) 

pH = —log[0H'] 

Relação entre pH e рОН (15.5) 

pH + pOH = 14,00 

Expressão da Escala de рк, (15.5) 

рК, = -log К, 

Expressão de Porcentagem de lonizacáo (15.6) 
Porcentagem _ concentração de ácido ionizado 


de contração — ——— — х 100% 
е 1ONIZAÇÃO concentração inicial de ácido 
_ [H30 leq 


= ———— X 100 % 
[НА] шс 


Relação entre K,, K, e Ky (15.8) 


K, x K, = Ky 


Principais Resultados do Aprendizado 


Objetivos do Capítulo Avaliação 
Identificação de Ácidos e Bases de Exemplo 15.1 Exercício de Revisão 
Bronsted—Lowry e Seus Conjugados 15.1 Exercícios 35, 36 
(15.3) 
H,SOy(aq) + H,0O(1) —> HSO, (aq) + H30* (aq) 
Ácido Base Base Ácido 
| | conjugada conjugado 
Utilização de K, em Cálculos (15.5) Exemplo 15.2 Exercício de Revisão 


15.2 Exercícios 47, 48 


Cálculo do pH a partir де [H,0*] ou [OH 
—] (15.5) 


Determinação do pH de uma Solução de 
Ácido Fraco (15.6) 


Determinação da Constante de lonizacáo 
a partir do pH (15.6) 


Determinação da Porcentagem de 
lonização de um Ácido Fraco (15.6) 


Misturas de Ácidos Fracos (15.6) 
Determinação da [09—] e do pH de 
uma Solução de Base Forte (15.7) 


Determinação da [09—] e do pH de 
uma Solução de Base Fraca (15.7) 


ә J 
Y o © 
„д. „д 
Q ' ° Ф ° 
“4 il е м › 
Amónia Metilamina Piridina 


Determinação se um Ânion É Básico ou 
Neutro (15.8) 


Determinação do pH de uma Solução 
Contendo um Ânion que Age como Base 
(15.8) 


Determinação se um Cátion É Ácido ou 
Neutro (15.8) 


Determinação da Acidez ou Basicidade 
Global de Soluções Salinas (15.8) 


Exemplos 15.3, 15.4 Exercícios de 
Revisão 15.3, 15.4 Exercícios 49-52 


Exemplos 15.5, 15.6, 15.7 Exercícios de 
Revisão 15.5, 15.6, 15.7 Exercícios 63— 
68 


Exemplo 15.8 Exercício de Revisão 
15.8 Exercícios 69, 70 


Exemplo 15.9 Exercício de Revisão 
15.9 Exercícios 71—74 


Exemplo 15.10 Exercício de Revisão 
15.10 Exercícios 79, 80 


Exemplo 15.11 Exercício de Revisão 
15.11 Exercícios 81, 82 


Exemplo 15.12 Exercício de Revisão 
15.12 Exercícios 89,90 


Exemplo 15.13 Exercício de Revisão 
15.13 Exercícios 95, 96 


Exemplo 15.14 Exercício de Revisão 
15.14 Exercícios 97, 98 


Exemplo 15.15 Exercício de Revisão 
15.15 Exercícios 99, 100 


Exemplo 15.16 Exercício de Revisão 
15.16 Exercícios 101, 102 


Determinação do pH de uma Solução de Exemplo 15.17 Exercício de Revisão 


Ácido Poliprótico (15.9) 15.17 Exercícios 111, 112 
Determinação da [H,0*] de Soluções Exemplo 15.18 Exercício de Revisão 
Diluídas de Н,50, (15.9) 15.18 Exercício 115 

Determinação da Concentração dos Exemplo 15.19 Exercício de Revisão 
Ânions para uma Solução de Ácido 15.19 Exercícios 113, 114 

Diprótico Fraco (15.9) 


EXERCÍCIOS 


Questões de Revisão 
1. O que causa azia? Quais são as maneiras possíveis de 
aliviar a azia? 
2. Quais são as propriedades físico-químicas gerais dos 
ácidos? E das bases? 
3. O que é um ácido carboxílico? Dê um exemplo. 
4. Qual é a definição de Arrhenius de um ácido? E de uma 
base? 
5. O que é um íon hidrônio? О Н” existe por si só em 
solução? 
6. Qual é a definição de Bronsted-Lowry de um ácido? E 
de uma base? 
7. Por que há mais de uma definição do comportamento 
ácido-base? Que definição é a correta? 
8. Descreva o comportamento anfótero e dê um exemplo. 
9. O que é um par conjugado ácido-base? 
10. Explique a diferença entre um ácido forte e um ácido 


fraco e dê um exemplo de cada. 


11. 


12. 
13. 


14. 


15. 


16. 


17. 


18. 


19. 


20. 


21. 


O que são ácidos dipróticos e tripróticos? Dê um 
exemplo de cada. 


Defina constante de acidez e explique a sua importância. 


Escreva a equação da autoionização da água е а 
expressão da constante do produto iônico da água (К). 
Qual é o valor de K,, a 25 °С? 


О que acontece com a [ОН] de uma solução quando a 
[H3O*] é aumentada? E quando ela diminui? 


Defina pH. Que faixa de pH é considerada ácida? E 
básica? E neutra? 


Defina pOH. Que faixa de pOH é considerada ácida? E 
básica? E neutra? 


Na maioria das soluções que contêm um ácido forte ou 
fraco, a autoionização da água pode ser ignorada ao 
calcular a [H;0']. Explique por que esta afirmativa é 
válida. 


Ao calcular a [H;0'] de soluções de ácido fraco, 
frequentemente podemos utilizar a aproximação de que 
x é pequeno. Explique a natureza dessa aproximação e 
por que ela é válida. 


O que é porcentagem de ionização de um ácido? 
Explique o que acontece com a porcentagem de 
ionização de um ácido fraco em função da concentração 
da solução de ácido fraco. 


No cálculo da [H;0'] de uma mistura de ácido forte e 
ácido fraco, о ácido fraco frequentemente pode ser 
ignorado. Explique por que esta afirmativa é válida. 


Escreva uma equação genérica que mostre como uma 
base fraca ioniza a água. 


Como você pode determinar se um ânion vai agir como 


22. 
uma base fraca? Escreva uma equação genérica 
mostrando a reação pela qual um ânion, A”, age como 
uma base fraca. 

23. Qual é a relação entre a constante de acidez para um 
ácido fraco (K,) e a constante de basicidade (K,)? 

24. Que tipos de cátions agem como ácidos fracos? 
Enumere alguns exemplos. 

25. Ао calcular a [H;0'] de um ácido poliprótico, a segunda 
etapa de ionização frequentemente pode ser ignorada. 
Explique por que esta afirmativa é válida. 

26. Para um ácido driprótico fraco H,X, qual é a relação 
entre [X^] е K,? Em que condições esta relação existe? 

27. Рага um ácido binário, Н—Ү, que fatores afetam a 
relativa facilidade com a qual o ácido se ioniza? 

28. Que fatores afetam a acidez relativa de um oxiácido? 

29. Qual é a definição de Lewis de um ácido? E de uma 
base? 

30. Qual é a característica geral de um ácido de Lewis? E de 
uma base de Lewis? 

31. Oque é chuva ácida? O que a causa e onde o problema é 
o maior? 

32. Quais são os principais efeitos nocivos da chuva ácida? 
O que está sendo feito para tratar do problema da chuva 
ácida? 

Problemas por Tópico 


Nota: As respostas para todos os Problemas de numeração 


impar, numerados em azul, podem ser encontradas no 


Apêndice III. Os exercícios na seção de Problemas por Tópico 


estão emparelhados, sendo que cada problema de número 


impar é seguido de um problema de número par envolvendo o 


mesmo assunto. Os exercícios na seção de Problemas 


Cumulativos também estão emparelhados, mas de forma 


menos rigorosa. (Os Problemas de Desafio e os Problemas 


Conceituais, devido à sua natureza, não estão emparelhados.) 


A Natureza e Definições de Ácidos e Base 


33. 


34. 


35. 


Identifique cada substância a seguir como um ácido ou 
uma base e escreva uma equação química mostrando 
como ela é um ácido ou uma base segundo a definição 
de Arrhenius. 


a. HNO;(ag) 
b. МН, (ag) 
с. КОН(а9) 


а. HC,H,0O(ag) 


Identifique cada substância a seguir como um ácido ou 
uma base е escreva a equação química que mostra como 
ela é um ácido ou uma base segundo a definição de 
Arrhenius. 


a. NaOH(ag) 
b. H,SO,(aq) 
c. HBr(aq) 

а. Sr(OH)(ag) 


Em cada reação a seguir identifique o ácido de 
Bronsted-Lowry, a base de Brensted-Lowry, o ácido 
conjugado e a base conjugada. 


36. 


47. 


38. 


39. 


40. 


а. H,COx(ag) + H,0(1) == Н;О*(а4) + HCO; (ag) 

b. NHx(aq) + H,0(1) == NH, (aq) + OH (ag) 

с. HNOx(aq) + Н,О() —> Hx0*(aq) + NO; (ад) 

а. CsHsN(ag) + H,O()) == C;H;NH* (aq) + OH (aq) 
Em cada reação a seguir identifique o ácido de 
Bronsted-Lowry, а base de Bronsted-Lowry, o ácido 
conjugado e a base conjugada. 


a. HI(ag) + H,O() —> НО” (aq) + I (ag) 

b. CH;NHs(ag) + H20(1) == CH¿NH; (ag) + OH (ag) 
с. CO (aq) + H,0(1) ==> HCO; (aq) + OH (ag) 

d. НВг(ад) + H20(1) ——> H30*(aq) + Br (aq) 


Escreva a fórmula da base conjugada de cada ácido a 
seguir. 


a. НСІ 
b. Н,80, 
c. HCHO, 
d. HF 


Escreva a fórmula da base conjugada de cada ácido a 
seguir. 


a. NH, 

b. CIO, 
с. HSOy 
а. CO,” 


A H,O e o Н,РО; são anfóteros. Escreva uma equação 
mostrando como cada substáncia pode agir como ácido 
e outra equação para mostrar como cada uma pode agir 
como base. 


О HCO; e o HS são anfóteros. Escreva uma equação 
mostrando como cada substância pode agir como ácido 


e outra equação para mostrar сото cada uma pode agir 
como base. 


Força do Ácido e К, 


41. Classifique cada ácido a seguir como forte ou fraco. Se 
o ácido é fraco, escreva uma expressão para a constante 
de acidez (K,). 


a. HNO, 
b. HCl 
c. HBr 
а. Н,80; 


42. Classifique cada ácido а seguir como forte ou fraco. Se 
o ácido é fraco, escreva a expressão da constante de 
acidez (К). 


a. HF 

b. HCHO, 
с. HSO, 
а. HCO; 


43. Os três diagramas a seguir representam três diferentes 
soluções do ácido binário HA. As moléculas de água 
foram omitidas para maior clareza e os íons hidrônio 
(H¿0”) são representados pelos íons hidrogênio (Н?). 
Classifique os ácidos em ordem decrescente de força do 
ácido. 


44. Classifique as soluções em ordem decrescente de 
[H30*]: НСІ 0,10 М; HF 0,10 М; HCIO 0,10 M; 
HC,H,0 0,10 М. 


45. Escolha a base mais forte em cada par a seguir. 


a. Е оп СГ 
b. NO; ou NO; 
с. F ou CIO- 


46. Escolha a base mais forte em cada par a seguir. 
a. CIO; ou CIO; 
b. CF ou H,O 
с. CN ou CIO- 


Autoionização da Água e pH 


47. Calcule a [OH] em cada solução aquosa, a 25 °C, a 
seguir, e classifique a solução como ácida ou básica. 


а. [H,O] = 1,2 x 108 M 
b. [9,0*]= 8,5 x 105M 


с. [H,0]=3,5 x 10? M 


48. Calcule a [H,0'] em cada solução aquosa, а 25 °C, a 
seguir, e classifique a solução como ácida ou básica. 


а. [OH] = 1,1 x 10° M 


b. [ОН] = 2,9 х 10° M 
с. [ОН] = 6,9 х 10 M 
49. Calcule o pH e o pOH de cada solução a seguir. 
а. [H30*]=1,7 x 10% M 
b. [H30*] = 1,0 х 107 M 
с. [HO] = 2,2 х 10% M 


50. Calcule a [H;0'] e a [OH] para cada solução a seguir. 


a. pH=8,55 
b. рН = 11,23 
с. pH=2,87 
51. Complete a tabela a seguir. (Todas as soluções estão a 
25°С.) 
[H,0*] [ОН] pH Ácida ou Básica 
o ____ 3,15 o 
3,7 107 = ЕСС — 
Я о 11,1 o 
1,6 x 101 3,15 


52. Complete a tabela a seguir. (Todas as soluções estão a 
25°С.) 


[H,0*] ГОН] pH Ácida ou Básica 
3,5 X 10º 


3,8 х 107 


1,8 х 10º 


53. 


54. 


55. 


56. 


7,15 


Assim como todas as constantes de equilíbrio, o valor de 
K, depende da temperatura. Na temperatura do corpo 
humano (37 °С), К, = 2,4 x 10**, Quais são a [H;0'] e o 
pH da água pura, na temperatura do corpo humano? 


O valor de K, aumenta com o aumento da temperatura. 
A autoionização da água é endotérmica ou exotérmica? 


Calcule o pH de cada solução ácida a seguir. Explique 
como os valores de pH resultantes demonstram que o 
pH de uma solução ácida deve conter tantos algarismos 
à direita da vírgula decimal quanto o número de 
algarismos significativos na concentração da solução. 
[90] = 0,044 М 

[90] = 0,045 М 

[90] = 0,046 M 


Determine a concentração de H,O' com o número 
correto de algarismos significativos em uma solução 
com cada pH a seguir. Descreva como esses cálculos 
mostram a relação entre o número de algarismos à 
direita da vírgula decimal no pH e o número de 
algarismos significativos na concentração. 


рН = 2,50 
рН = 2,51 
рН = 2,52 


Soluções Ácidas 


27. 


Рага cada solução de ácido forte a seguir, determine 
[НО], [OH] e pH. 


a. HC10,25 М 


58. 


59. 


60. 


HNO, 0,015 М 


uma solução que é 0,052 M em HBr e 0,020 M em 
HNO; 


uma solução que é 0,655 % de HNO; em massa 
(suponha uma massa específica de 1,01 g/mL para a 
solução) 


Determine o pH de cada solução a seguir. 


a. 
b. 


с. 


НІ 0,048 М 
HCIO, 0,0895 М 


uma solução que é 0,045 М em HCIO, е 0,048 М 
em HCl 


uma solução que é 1,09 % de HCl em massa 
(suponha uma massa específica de 1,01 g/mL para a 
solução) 


Que massa de HI deverá estar presente em 0,250 L de 


solução para obtermos uma solução com cada valor de 


pH a seguir? 


a. 
b. 


с. 


рН = 1,25 
рН = 1,75 
рН = 2,85 


Que massa de НСІО, deverá estar presente em 0,500 L 


de solução para obtermos uma solução com cada valor 


de pH a seguir? 
a. pH=2,50 
b. pH= 1,50 
с. pH=0,50 


61. 


62. 


63. 


64. 


65. 


6б. 


67. 


Qual é o pH de uma solução na qual 224 mL de HCI(g), 
medidos a 27,2 °С е a 1,02 atm, estão dissolvidos em 1,5 
L de solução aquosa? 


Que volume de uma solução concentrada de НСІ, que é 
36,0 % de HCl em massa e com uma massa específica 
de 1,179 g/mL, deverá ser utilizado para produzir 5,00 L 
de uma solução de НСІ com um pH de 1,8? 


Determine a [H;0'] e o pH de uma solução 0,100 M de 
ácido benzoico. 


Determine a [H;0'] e o pH de uma solução 0,200 М de 
ácido fórmico. 


Determine o pH de uma solução de HNO, em cada uma 
das concentrações a seguir. Em que casos você não pode 
fazer a suposição simplificadora de que x é pequeno? 


a. 0,500 M 
b. 0,100 M 
c. 0,0100 M 


Determine o pH de uma solução de HF em cada uma das 
concentrações a seguir. Em que casos você não pode 
fazer a suposição simplificadora de que x é pequeno? 


a. 0,250 M 
b. 0,0500 M 
c. 0,0250 M 


Se 15,0 mL de ácido acético glacial (НС,Н;О, puro) é 
diluído até 1,50 L com água, qual é o pH da solução 
resultante? A massa específica do ácido acético glacial é 
1,05 g/mL. 


68. 


69. 


70. 


р 


72. 


73. 


74. 


79, 


Calcule o pH de uma solução de ácido fórmico que 
contém 1,35 % de ácido fórmico em massa. (Suponha 
uma massa específica de 1,01 g/mL para a solução.) 


Uma solução 0,185 M de um ácido fraco (HA) tem um 
pH de 2,95. Calcule a constante de acidez (K,) do ácido. 


Uma solução 0,115 M de um ácido fraco (HA) tem um 
pH de 3,29. Calcule a constante de acidez (K,) do ácido. 


Determine a porcentagem de ionização de uma solução 
de HCN 0,125 M. 


Determine a porcentagem de ionização de uma solução 
0,225 M de ácido benzoico. 


Calcule a porcentagem de ionização de uma solução de 
ácido acético em cada uma das concentrações a seguir. 


a. 1,00M 

b. 0,500 M 
с. 0,100 M 
d. 0,0500 M 


Calcule a porcentagem de ionização de uma solução de 
ácido fórmico em cada uma das concentrações a seguir. 


a. 1,00M 

b. 0,500 M 
с. 0,100 M 
d. 0,0500 M 


Uma solução 0,148 M de um ácido monoprótico tem 
uma porcentagem de ionização de 1,55 %. Determine a 
constante de acidez (K,) do ácido. 


76. 


77. 


78. 


79. 


80. 


Uma solução 0,085 M de um ácido monoprótico tem 
uma porcentagem de ionização de 0,59 %. Determine a 
constante de acidez (K,) do ácido. 


Determine o pH e a porcentagem de ionização de cada 
solução de HF a seguir. 


a. 0,250 M HF 
b. 0,100 M HF 
с. 0,050 М HF 


Determine o pH е a porcentagem de ionização de uma 
solução 0,100 M de um ácido monoprótico fraco com os 
valores de K, dados a seguir. 


а. K,=1,0x 10º 

b. K,=1,0x 10º 

с. K,=1,0x 101! 

Determine o pH de cada mistura de ácidos а seguir. 
a. 0,115 M em HBr e 0,125 M em HCHO, 

b. 0,150 em HNO, e 0,085 Мет HNO; 

с. 0,185 М em HCHO, е 0,225 М em HC,H;0, 


d. 0,050 М em ácido acético e 0,050 М em ácido 
cianídrico 


Determine o pH de cada mistura de ácidos a seguir. 
a. 0,075 Мет HNO; e 0,175 M em HC,Hs0O, 

b. 0,020 M em HBr e 0,015 M em HCIO, 

с. 0,095 М em HF e 0,0225 М em НСН;О 


d. 0,100 M em ácido fórmico e 0,050 M em ácido 
hipocloroso 


Soluções Básicas 


81. 


82. 


83. 


84. 


85. 


86. 


87. 


Para cada solução de base forte a seguir determine 
[OH], [H,0'], pH е pOH. 


a. NaOH 0,15 м 

b. Ca(OH), 1,5 х 10° М 

с. Sr(OH), 4,8 x 10+ M 

d. КОН 8,7 x 10° М 

Para cada solução de base forte a seguir determine 
[OH], [H307], pH ерон. 

a. LiOH 8,77 x 10° М 

b. Ва(ОН), 0,0112 М 

с. КОН 1,9 x 104 M 

а. Ca(OH), 5,0 х 10+ M 


Determine o pH de uma solução que tem 3,85 % de 
KOH em massa. Suponha que a solução tenha uma 
massa específica de 1,01 g/mL. 


Determine o pH de uma solução que tem 1,55 % de 
NaOH em massa. Suponha que a solução tenha uma 
massa específica de 1,01 g/mL. 


Que volume de solução de KOH 0,855 M é necessária 
para fazer 3,55 L de uma solução com pH de 12,4? 


Que volume de solução de NaOH a 15,0 % em massa, 
que tem uma massa específica de 1,116 g/mL, deve ser 
utilizado para produzir 5,00 L de uma solução de NaOH 
com pH de 10,8? 


Escreva equações mostrando como cada base fraca a 
seguir ioniza a água formando OH”. Escreva também a 


88. 


89. 


90. 


91. 


92. 


93. 


94. 


expressão correspondente а К. 


a. МН; 
b. HCO; 
с. CH;NH, 


Escreva equações mostrando como cada base fraca a 
seguir ioniza a água formando OH”. Escreva também a 
expressão correspondente а К. 


а. CO; 
b. CHSNH, 
с. С,Н;МН, 


Determine a [OH], o pH e o pOH de uma solução de 
amônia 0,15 M. 


Determine a [OH], o pH e o pOH de uma solução de 
CO; 0,125 M. 


A cafeína (C¿H¡0N¿0,) é uma base fraca com um рК de 
10,4. Calcule o pH de uma solucáo contendo uma 
concentração de cafeína de 455 mg/L. 


A anfetamina (C¿H,¿N) é uma base fraca com um рК de 
4,2. Calcule o pH de uma solução contendo uma 
concentração de anfetamina de 225 mg/L. 


A morfina é uma base fraca. Uma solução 0,150 М de 
morfina tem um pH de 10,5. Qual ё a Ку da morfina? 


Uma solução 0,135 М de uma base fraca tem um pH de 
11,23. Determine o K, da base. 


Propriedades Ácido-Base de Íons e Sais 


9s, 


Determine se cada ânion a seguir age como uma base 
fraca em solução. Para os ânions que forem básicos, 


96. 


97. 


98. 


99, 


100. 


escreva a equação que mostra como o ánion age como 


base. 

a. Br 
b. CIO” 
с. CN 
а. CF 


Determine se cada ânion a seguir é básico ou neutro. 
Para os ânions que forem básicos, escreva a equação que 
mostra como o ânion age como base. 


а. C¿H50, 
b. Г 

с. NO; 
d. F 


Determine a [OH] e o pH de uma solução que é 0,140 
М em Е. 


Determine a [OH] е o pH de uma solução que é 0,250 
М em НСО;. 


Determine se cada cátion a seguir é ácido ou tem pH 
neutro. Para os cátions que forem ácidos, escreva a 
equação que mostra como o cátion age como ácido. 


a. МН; 
b. Na” 
с. Co” 
а. CH,NH;' 


Determine se cada cátion a seguir é ácido ou tem pH 
neutro. Para os cátions que forem ácidos, escreva a 
equação que mostra como o cátion age como ácido. 


101. 


102. 


103. 


104. 


105. 


a. Sr? 


b. Ми” 
с. С;Н;МН“ 
а. Li” 


Determine se cada sal a seguir vai formar uma solução 
que é acida, básica ou tem pH neutro. 


a. FeCl, 

b. NaF 

с. CaBr, 

d. NH,Br 

e. CH;NH;NO, 


Determine se cada sal a seguir vai formar uma solução 
que é acida, básica ou tem pH neutro. 


a. AI(NO;), 
b. C,H;NH;NO; 


с. KCO, 
d. RbI 
e. NH,CIO 


Disponha as soluções a seguir em ordem crescente de 
acidez. 
NaCl, NH,Cl, NaHCO;, NH,CIO,, NaOH 


Disponha as soluções a seguir em ordem crescente de 
basicidade. 
CH;NH;Br, KOH, KBr, КСМ, С;Н;МНМО, 


Determine o pH de cada solução a seguir. 


a. NH,C1 0,10 M 


106. 


107. 


108. 


b. NaC,H;0, 0,10 М 

с. NaCl0,10M 

Determine o pH de cada solução a seguir. 
a. KCHO, 0,20 M 

b. CH;ONH;1 0,20 М 

с. KI0,20M 


Calcule a concentração de todas as espécies em uma 
solução de KF 0,15 M. 


Calcule a concentração de todas as espécies em uma 
solução de CsH;NH;CI 0,225 M. 


Ácidos Polipróticos 


109. 


110. 


111. 


112. 


Escreva equações químicas e expressões de equilíbrio 
correspondentes para cada uma das três etapas de 
ionização do ácido fosfórico. 


Escreva equações químicas e expressões de equilíbrio 
correspondentes para cada uma das duas etapas de 
ionização do ácido carbónico. 


Calcule a [H,0*] e o pH de cada solução de ácido 
poliprótico a seguir. 


a. H,PO, 0,350 М 
b. Н,С,0, 0,350 M 


Calcule а [H,0*] e o pH de cada solução de ácido 
poliprótico a seguir. 


a. Н,СО, 0,125 М 
b. H,C¿H.O, 0,125 M 


13. 


114. 


115. 


116. 


Calcule a concentracáo de todas as espécies em uma 
solução 0,500 М de H,SO.. 


Calcule a concentração de todas as espécies em uma 
solução 0,155 М de H,CO:. 


Calcule a [H;0'] e o pH de cada solução de H;SO, a 
seguir. Em aproximadamente que concentração a 
aproximação de que x é pequeno não funciona? 


a. 0,50M 
b. 0,10M 
с. 0,050 M 


Considere uma solução 0,10 M de um ácido poliprótico 
fraco (HA) com os possíveis valores de К, е Ka 


fornecidos a seguir. 

a. К, = 1,0 x 10% К, = 5,0 х 10° 
р. K, = 1,0 х 10; К, = 1,0 х 10º 
с. К,= 1,0 х 104; К, = 1,0 х 10% 


Calcule as contribuições рага а [H;0'] feitas por cada 
etapa de ionização. Em que ponto a contribuição da 
segunda etapa pode ser ignorada? 


Estrutura Molecular e Força do Ácido 


117. 


Baseado em sua estrutura molecular, escolha o ácido 
mais forte em cada par de ácidos binários a seguir. 
Explique sua escolha. 


a. HF e HCI 
b. H,O ou HF 
с. H,Se ou H,S 


118. 


119. 


120. 


121. 
122. 


Baseado em sua estrutura molecular, disponha os 
compostos binários a seguir em ordem crescente de 
força do ácido. Explique sua escolha. 


Н,Те, HI, HS, NaH 


Baseado em sua estrutura molecular, escolha o ácido 
mais forte em cada par de oxiácidos a seguir. Explique 
sua escolha. 


a. HSO, ou Н,80; 
b. HCIO, ou HCIO 
с. HCIO ou HBrO 
а. ССЪСООН ou CH;COOH 


Baseado em sua estrutura molecular, disponha os 
seguintes em ordem crescente de força do ácido. 
Explique sua escolha. 


НС1О», HIO,, НВгО; 
Que base é mais forte, S” ou Se”? Explique. 


Que base é mais forte, PO,” ou А50? Explique. 


Ácidos e Bases de Lewis 


123. 


124. 


Classifique cada espécie a seguir como ácido de Lewis 
ou base de Lewis. 


а. Fe” 
b. BH, 
с. МН? 
d. Е 


Classifique cada espécie a seguir como ácido de Lewis 
ou base de Lewis. 


а. BeCl, 
b. OH 
с. B(OH); 
а. CN 


125. Identifique o ácido de Lewis e a base de Lewis dentre os 
reagentes em cada equação a seguir. 


а. Ее? (aq) + 6H,0(1) == Fe(H,0)* (ag) 
b. 2п2+(а4) + 4 NH;(aq) ==> Zn(NHx)a?* (ag) 
с. (CH3)3N(g) + BFx(g) == (CH3)¿NBF;s(s) 


126. Identifique o ácido de Lewis e a base de Lewis dentre os 
reagentes em cada equacáo a seguir. 


a. Ag (aq) + 2 NHs(ag) = Ag(NH:) (aq) 
b. АІВг; + NH, == H,¿NAIBr; 
с. Е (ag) + BFx(aq) == BF, (aq) 


Problemas Cumulativos 


127. Com base nas figuras moleculares a seguir, determine se 
cada ácido ilustrado é fraco ou forte. 


H,0* 


(a) 


Com base nas figuras moleculares a seguir, determine se 


128. cada base ilustrada é fraca ou forte. 


129. 


130. 


OH” 
NH, 


NH,* 


A ligação do oxigênio ao sangue pela hemoglobina 
envolve a reação de equilíbrio: 


НЫН (aq) + Ox(aq) == НЬО (ад) + H (ag) 


Nesta equacáo Hb é a hemoglobina. O pH do sangue 
humano normal é altamente controlado dentro da faixa 
de 7,35 a 7,45. Dado o equilíbrio anterior, por que isto é 
importante? O que aconteceria à capacidade da 
hemoglobina transportar oxigênio se o sangue ficasse 
ácido demais (uma condição perigosa conhecida como 
acidose)? 


O dióxido de carbono se dissolve em água segundo as 
equações: 
COs(g) + H,0(1) == H;COs(ag) 
H,COx(aq) + Н›О() == HCO; (aq) + H¿0*(aq) 
Os níveis de dióxido de carbono na atmosfera 
aumentaram cerca de 20 % no último século. Dado que 


131. 


132. 


os oceanos da Terra ficam expostos ao dióxido de 
carbono atmosférico, que efeito o aumento de CO; 
poderia ter no pH dos oceanos do mundo? Que efeito 
esta variação poderia ter nas estruturas de calcário 
(principalmente o CaCO;) dos recifes de coral e conchas 
marinhas? 


As pessoas frequentemente tomam leite de magnésia 
para reduzir o desconforto associado a acidez no 
estômago ou a azia. A dose recomendada é 1 colher de 
chá, que contém 4,00 x 10? mg de Mg(OH),. Que 
volume de solução de НСІ com um pH de 1,3 pode ser 
neutralizado por uma dose de leite de magnésia? Se o 
estômago contém 2,00 x 10? mL de solução com pH 1,3, 
o ácido vai ser todo neutralizado? Caso contrário, que 
fração será neutralizada? 


Lagos que foram acidificados pela chuva ácida podem 
ser neutralizados por calagem, a adição de calcário 
(CaCO;). Quanto calcário (em kg) é necessário para 


neutralizar um lago com 4,3 bilhões de litros com um 
pH de 5,5? 


Calagem de um lago. 


133. 


134. 


135. 


136. 


A chuva ácida sobre os Grandes Lagos (EUA) tem um 
pH próximo dos 4,5. Calcule а [H;0'] dessa chuva е 
compare o valor com a [H;0'] de chuva sobre a Costa 
Oeste, que tem um pH de 5,4. Quantas vezes o ácido 
presente na chuva sobre os Grandes Lagos é mais 
concentrado? 


Os vinhos brancos tendem a ser mais ácidos que os 
vinhos tintos. Determine a [H30*] de um Sauvignon 
Blanc com um pH de 3,23 e um Cabernet Sauvignon 
com um pH de 3,64. Quantas vezes o Sauvignon Blanc é 
mais ácido? 


A aspirina comum é ácido acetilsalicílico, que tem a 
estrutura apresentada a seguir e um рК, de 3,5. 


Calcule o pH de uma solução na qual uma dose adulta 
normal de aspirina (6,5 x 10º mg) é dissolvida em 8,0 
onças de água (1 onça =29,6 mL). 

O medicamento contra a AIDS, zalcitabina (também 


conhecido como ddC), é uma base fraca com a estrutura 
apresentada a seguir e um pk, de 9,8. 


137. 


138. 


139. 


Que porcentagem da base é protonada em uma solução 


aquosa de zalcitabina contendo 565 mg/L? 


Determine o pH de cada solução a seguir. 


a. 
b. 
с. 
d. 


e. 


HCIO, 0,0100 M 
HCIO, 0,115 M 
Sr(OH), 0,045 М 
KCN 0,0852 M 
МН,С1 0,155 M 


Determine o pH de cada solução a seguir. 


a. 


b. 


d. 


e. 


МНО, 0,0650 М 
HNO, 0,150 М 
КОН 0,0195 М 
СН,МНУ 0,245 М 
КС,Н;О 0,318 М 


Determine o pH de cada solução de dois componentes а 


seguir. 


a. 


b. 


0,0550 M em HI e 0,00850 M em HF 
0,112 Me NaCl e 0,0953 em КЕ 


140. 


141. 


142. 


с. 0,132 М em NH,Cle 0,150 М em HNO, 


d. 0,0887 M em benzoato de sódio e 0,225 M em 
brometo de potássio 


e. 0,0450 М em HCl e 0,0225 М em HNO, 


Determine o pH de cada solução de dois componentes a 
seguir. 


a. 0,050 М em KOH e 0,015 М em ВА(ОН), 
р. 0,265 M e NHNO, e 0,102 em НСМ 

с. 0,075 M em RbOH e 0,100 M em NaHCO, 
d. 0,088 M em HCIO, e 0,022 M em KOH 

e. 0,115 M em NaClO e 0,0500 М em KI 


Escreva equações ¡ónicas líquidas para as reações que 
ocorrem quando são misturadas as soluções aquosas das 
substâncias a seguir: 


a. cianeto de sódio e ácido nítrico 

b. cloreto de amônio e hidróxido de sódio 

c. cianeto de sódio e brometo de amônio 

d. hidrogenossulfato de potássio e acetato de lítio 
e. hipoclorito de sódio e amônia. 


A morfina tem a fórmula C,,H¡9NO,. Trata-se de uma 
base e aceita um próton por molécula. Ela é isolada a 
partir do ópio. Observa-se que uma amostra de 0,682 g 
de ópio requer 8,92 mL de uma solução 0,0116 М de 
ácido sulfúrico para neutralização. Supondo que a 
morfina é o único ácido ou base presente no ópio, 
calcule a porcentagem de morfina na amostra de ópio. 


143. 


144. 


145. 


146. 


O рН de uma solução 1,00 М de ureia, uma base 
orgânica fraca, é 7,050. Calcule o K, da ureia protonada. 


Prepara-se uma solução pela dissolução de 0,10 mol de 
ácido acético e 0,10 mol de cloreto de amônio em água 
suficiente para se produzir 1,0 L de solução. Determine 
a concentração de amônia na solução. 


O ácido lático é um ácido fraco encontrado no leite. Seu 
sal de cálcio é fonte de cálcio para animais em 
crescimento. Uma solução saturada deste sal, que 
podemos representar como Ca(Lát),, tem uma [Са] = 
0,26 M e um pH = 8,40. Supondo que o sal esteja 
completamente dissociado, calcule o K, do ácido lático. 


Uma solução de 0,23 mol de sal de cloreto de quinino 
protonado (ОН?), uma base orgânica fraca, em 1,0 L de 
solução tem pH = 4,58. Determine o K, do quinino (Q). 


Problemas de Desafio 


147. 


148. 


149. 


150. 


Equivocadamente, um aluno calculou o pH de uma 
solução de HI 1,0 x 107 M como 7,0. Explique por que 
o aluno está incorreto e calcule o pH correto. 


Quando 2,55 g de um ácido fraco desconhecido (HA), 
com uma massa molar de 85,0 g/mol, são dissolvidos 
em 250,0 g de água, o ponto de congelamento da 
solução resultante é -0,257 °С. Calcule o K, do ácido 
fraco desconhecido. 


Calcule o pH de uma solução que é 0,00115 M em HCl 
e 0,0100 М em HCIO.. 


A que volume você deve diluir 1 L de uma solução de 
um ácido fraco HA para reduzir а [Н] à metade da 
concentração da solução original? 


151. 


152. 


153. 


154. 


155. 


156. 


HA, um ácido fraco, com K, = 1,0 x 10%, também forma 
O íon НА». А теасао е 
HA(ag) + А-(а4) == HA, (aq) e sua K= e sua К = 4,0. 
Calcule o [H'], A” e НА, em uma solução 1,0 M de 
HA. 


A basicidade em fase gasosa pode ser definida como a 
afinidade ao próton da base, por exemplo, CH;NH(g) + 
H'(g) CH;NH;'(g). Em fase gasosa, o (CH;);N é mais 
básico que o CH;NH,, enquanto, em solução, o inverso é 
verdadeiro. Explique esta observação. 


Calcule o pH de uma solução preparada a partir de 0,200 
mol de NH,CN e água suficiente para obter 1,00 L de 
solução. 


A 1,0 L de uma solução 0,30 М de НСІО, é adicionado 
0,20 mol de NaF. Calcule a [НСІО,] em equilíbrio. 


Uma mistura de Na,CO; e NaHCO, tem uma massa de 
82,2 g. Ela foi dissolvida em 1,00 L de água e se 
observou que seu pH é de 9,95. Determine a massa de 
NaHCO, na mistura. 


Uma mistura de NaCN e NaHSO, consiste em um total 
de 0,60 mol. Observe-se que, quando a mistura é 
dissolvida em 1,0 L de água e entra em equilíbrio, o pH 
é 9,9. Determine a quantidade de NaCN na mistura. 


Problemas Conceituais 


157. 


Sem efetuar nenhum cálculo, determine qual a solução 
em cada par a seguir é mais ácida. 


а. 0,0100 M em HCI e 0,0100 M em KOH 
b. 0,0100 M em HF e 0,0100 M em KBr 
с. 0,0100 M em NH,Cl e 0,0100 M em CH;NH,Br 


d. 0,100 М em NaCN e 0,100 M em CaCl, 


158. Sem efetuar nenhum cálculo, determine qual a solução 
em cada par a seguir é mais básica. 


a. 0,100 М em NaClO e 0,100 M em NaF 

b. 0,0100 М em KCl e 0,0100 М em KCIO, 
с. 0,0100 М em HNO, e 0,0100 М em NaOH 
а. 0,100 М em N,¿Cl e 0,100 М em НСМ 


159. Classifique os ácidos a seguir em ordem crescente de 
forca do ácido. 


СНСООН CH,CICOOH CHCLCOOH CCl¿COOH 


Respostas das Associações Conceituais 
Pares Conjugados Ácido-Base 


15.1 (Б) O H,SO, e o H,SO, são ambos ácidos; não se trata 
de um par conjugado ácido—base. 


Forças Relativas dos Ácidos Fracos 


15.2 O HF é mais forte, porque tem uma constante de acidez 
maior. 


A Aproximação de que x É Pequeno 


15.3 (c) A validade da aproximação de que x é pequeno 
depende do valor da constante de equilíbrio e do valor 
da concentração inicial — quanto mais próximo eles 
estiverem um do outro, menor a probabilidade de a 
aproximação ser válida. 


Ácidos Fortes e Fracos 


15.4 (a) Uma solução de ácido fraco geralmente será menos 
que 5 % dissociada. Como o НСІ é um ácido forte, a 


solução 0,10 М é muito mais ácida que um ácido fraco 
com a mesma concentração ou até mesmo que um ácido 
fraco com duas vezes a concentração. 


Porcentagem de lonizacáo 


15.5 A solução (c) tem a maior porcentagem de ionização 
porque a porcentagem de ionização aumenta com a 
diminuição da concentração do ácido fraco. A solução 
(Б) tem o pH mais baixo porque a concentração de H,O” 
de equilíbrio aumenta com o aumento da concentração 
do ácido fraco. 


Julgando o pH Relativo 


15.6 (a) Uma solução de ácido fraco geralmente estará menos 
que 5 % dissociada. Portanto, como o НСІ é o único 
ácido forte, a solução 1,0 M é muito mais ácida que um 
ácido fraco que tem duas vezes a concentração ou que 
uma combinação de dois ácidos fracos com as mesmas 
concentrações. 


Força do Ácido e Estrutura Molecular 


15.7 (a) Uma vez que o átomo de carbono em (a) está ligado 
a outro átomo de oxigênio, que remove densidade 
eletrônica para fora da ligação О—Н (enfraquecendo-a е 
polarizando-a), e o átomo de carbono em (b) está ligado 
apenas a outros átomos de hidrogênio, o próton na 
estrutura (a) é mais ácido. 


Equilíbrio 
lónico Aquoso 


No sentido estritamente científico da palavra, a 
insolubilidade não existe, e até mesmo as substâncias 
caracterizadas pela mais obstinada resistência à ação 
da água como solvente podem ser apropriadamente 
descritas como de dissolução extremamente dificil, 


mas não como insolúveis. 
— Otto N. Witt (1853-1915) 
16.1 0 Perigo dos Anticongelantes 
16.2 Tampões: Soluções que Resistem à Variação do pH 


16.3  Efeciéncia dos Tampões: Faixa de Tamponamento e Capacidade de 
Tamponamento 


16.4 Titulações e Curvas de pH 
16.5  Equilíbrios de Solubilidade e a Constante do Produto de Solubilidade 
16.6 Precipitação 
16.7 Análise Química Quantitativa 
16.8  Equilíbrios de fons Complexos 
Principais Resultados do Aprendizado 


ÓS JÁ DISCUTIMOS a importância das soluções 
aquosas, inicialmente nos Capítulos 4, 12, do Volume 1, 
e 14, e, mais recentemente, no Capítulo 15 sobre ácidos 
e bases. Agora voltamos nossa atenção para dois tópicos 


adicionais que envolvem soluções aquosas: tampões (soluções 
que resistem à variação do pH) e equilíbrios de solubilidade (o 
quanto os compostos iônicos levemente solúveis se dissolvem 
em água). Os tampões são tremendamente importantes em 
biologia porque quase todos os processos fisiológicos devem 
ocorrer dentro de uma estreita faixa de pH. Os equilíbrios de 
solubilidade estão relacionados às regras da solubilidade que 
discutimos no Capítulo 4. Neste capítulo, encontramos um 
quadro mais complicado: sólidos que considerávamos 
insolúveis segundo as simples “regras de solubilidade” são, na 
realidade, mais bem descritos como apenas muito ligeiramente 
solúveis, conforme a observação na abertura do capítulo, de 
Otto Witt, sugere. Os equilíbrios de solubilidade são 
importantes na previsão não apenas da solubilidade, mas 
também de reações de precipitação que podem ocorrer quando 
soluções aquosas são misturadas. 


pH scan 


O sangue humano é mantido em um pH quase constante pela ação de tampões, um 
tópico fundamental deste capítulo. 


Algumas marcas de anticongelante utilizam o propilenoglicol, que é 
menos tóxico que o etilenoglicol. 


16.1 0 Perigo dos Anticongelantes 


Todos os anos, milhares de cáes e gatos morrem nos EUA pelo 
consumo de um produto caseiro comum: o anticongelante que 
foi mal armazenado ou que vazou de um radiador de carro. A 
maioria dos tipos de anticongelante utilizados em carros é uma 
solução aquosa de etilenoglicol: 


HOCH,CH,0H 


O etilenoglicol tem um gosto algo adocicado que pode atrair a 
curiosidade de cães e gatos — e, às vezes, até de crianças 
pequenas, que também são vulneráveis a esse composto 
tóxico. O primeiro estágio do envenenamento pelo 
etilenoglicol é um estado que se assemelha à embriaguez. 
Como o composto é um álcool, ele afeta o cérebro tanto 
quanto o faria a bebida alcoólica. No entanto, uma vez que o 
etilenoglicol comece a ser metabolizado, começa um segundo 
estágio, mais mortal. 


No fígado, o etilenoglicol é oxidado a ácido glicólico 
(HOCH,C00H), que entra na corrente sanguínea. A acidez do 
sangue é criticamente importante e estreitamente regulada 
porque muitas proteinas somente funcionam em uma estreita 
faixa de pH. No sangue humano, por exemplo, o pH é mantido 
entre 7,36 e 7,42. Esse pH sanguíneo quase constante é 
mantido por tampões. Discutiremos os tampões com mais 
detalhes posteriormente neste capítulo, mas, por ora, saiba que 
um tampão é um sistema químico que resiste a variações de 
pH através da neutralização de um ácido ou uma base 
adicionada. Um tampão importante do sangue é uma mistura 
de ácido carbônico (H,CO;) e íon bicarbonato (HCO;). O 
ácido carbônico neutraliza uma base adicionada: 


H,CO;(ag) + ОН (ag) —> Н»„О() + НСО; (ag) 


base adicionada 
O íon bicarbonato neutraliza um ácido adicionado: 


HCO; (aq) + H'(ag) —> H,COy(ag) 


ácido adicionado 
Dessa maneira, o sistema tampão ácido carbônico e íon 
bicarbonato mantém o pH do sangue quase constante. 


Quando o ácido glicólico produzido pelo consumo do 
anticongelante entra inicialmente na corrente sanguínea, a 
tendência do ácido de baixar o pH do sangue é contra-atacada 
pela ação tamponante do íon bicarbonato. No entanto, se a 
quantidade de anticongelante consumido é suficientemente 
grande, o ácido glicólico vence a capacidade do tampão 
(discutiremos a capacidade de tamponamento na Seção 16.3), 
fazendo com que o pH do sangue diminua a níveis 


perigosamente baixos. 


O pH do sangue baixo resulta em acidose, uma condição 
na qual o ácido afeta o equilíbrio entre a hemoglobina (Hb) e o 
oxigênio: 


Excesso de Н+ 


l 


НЬН (aq) + О,(0) == HbO»(aq) + H+ (ад) 
Ке 
Deslocamento рага 


a esquerda 

O excesso de ácido faz com que o equilíbrio se desloque para 
a esquerda, reduzindo a capacidade do sangue de transportar 
oxigênio. Nesse ponto, o gato ou o cão podem iniciar uma 
hiperventilação em um esforço para vencer a diminuição da 
capacidade de transporte de oxigênio do sangue ácido. Se não 
for administrado nenhum tratamento, o animal com o tempo 
entrará em coma e morrerá. 


Um dos tratamentos para envenenamento por etilenoglicol 
é a administração de álcool etílico (o álcool encontrado em 
bebidas alcoólicas). As duas moléculas são semelhantes o 
suficiente para a enzima hepática que catalisa o metabolismo 
do etilenoglicol também agir com o álcool etílico, mas a 
enzima tem uma maior afinidade ao álcool etílico que ao 
etilenoglicol. Consequentemente, a enzima  metaboliza 
preferencialmente o álcool etílico, permitindo que о 
etilenoglicol não metabolizado escape pela urina. Se 
administrado logo, esse tratamento pode salvar a vida de um 
cão ou de um gato que tenha consumido etilenoglicol. 


16.2 Tampões: Soluções que Resistem à Variação 
do pH 


A maioria das soluções altera o pH significativamente quando 
a ela se adiciona um ácido ou uma base. No entanto, conforme 
acabamos de aprender, um tampão resiste à variação do pH 
neutralizando o ácido adicionado ou a base adicionada. Um 
tampão contém: 


1. quantidades significativas de um ácido fraco e sua base 
conjugada ou 


2. quantidades significativas de uma base fraca e seu ácido 
conjugado. 


Por exemplo, o tampão do sangue é constituído de ácido 
carbônico (H,CO;) e sua base conjugada, o íon bicarbonato 
(HCO;). Quando uma base adicional é acrescentada a um 
tampão, o ácido fraco reage com a base, neutralizando-a. 
Quando um ácido adicional é acrescentado a um tampão, a 
base conjugada reage com o ácido, neutralizando-o. Dessa 
maneira, um tampão pode manter um pH quase constante. 


Um ácido fraco por si só, ainda que parcialmente se ionize 
formando certa quantidade de sua base conjugada, não contém 
base suficiente para ser um tampão. De modo semelhante, uma 
base fraca por si só, ainda que parcialmente se ionize 
formando certa quantidade de seu ácido conjugado, não 
contém ácido suficiente para ser um tampão. Um tampão deve 
conter quantidades significativas tanto de um ácido fraco 
quanto de sua base conjugada (ou vice-versa). Considere o 
tampão simples produzido pela dissolução de ácido acético 
(НС,Н;0О),) e acetato de sódio (NaC,H;0;) em água (Figura 
16.1). 


Formação de um Tampão 


Base conjugada 


Solução-tampão 


Acetato de sódio 


Ácido acético “a > ө 


HC,H30, 


ns 

є, a NaC,H3O, 
ә 
e 


C,H;0,7 HC>H30, H¿O* Na? 


FIGURA 16.1 Uma Solucáo-Tampáo Um tampáo normalmente consiste 
em um ácido fraco (que pode neutralizar a base adicionada) e sua base 
conjugada (que pode neutralizar o ácido adicionado). 


О СН,0, ёа base conjugada do НСН,0,. 


Suponha que adicionemos uma base forte, como o NaOH, 
a essa solução. O ácido acético neutraliza a base: 

NaOH(ag) + HC,H,0(aq) — H)0(!) + NaC,H;0+(ag) 
Contanto que a quantidade de NaOH seja menor que a 
quantidade de HC,H;O, em solução, o tampão neutraliza o 
NaOH adicionado e a variação do pH resultante é pequena. 
Suponha, por outro lado, que adicionemos um ácido forte, 
como o НСІ, à solução. Neste caso, a base conjugada, 
МаС»Н»О», neutraliza o НСІ adicionado: 

HCl(ag) + NaC,H302(aq) э НС,Н;Оад) + NaCl(ag) 
Contanto que a quantidade de HCl seja menor que a 
quantidade de NaC,H;0, em solução, o tampão neutraliza o 
НСІ adicionado е a variação do pH resultante é pequena. 


Resumindo as Características do Tampão: 
> Os tampões resistem à variação do pH. 


> Um tampão contém quantidades suficientes de 1) um ácido 
fraco e sua base conjugada ou 2) uma base fraca e seu ácido 
conjugado. 


b O ácido fraco neutraliza a base adicionada. 

> A base neutraliza o ácido adicionado. 

Associação. /. 
onceltual 16.1 Tampões 

Que solução a seguir é um tampão? 

(a) uma solução que é 0,100 М em HNO, e 0,100 М em НСІ 


(b) uma solução que é 0,100 М em HNO; e 0,100 М em 
NaNO, 


(с) uma solução que é 0,100 M em HNO, e 0,100 M em NaCl 


(d) uma solução que é 0,100 М em HNO, e 0,100 М em 
NaNO, 


рН =2,9 рН = 8,9 рН = 47 


0,100 M 0,100 M HC;H:30, 0,100 М 
HC,H,O, NaC,H;0, NaC,H;O, 0,100 M 


FIGURA 16.2 O Efeito do fon Comum O pH de uma solução 0,100 М de 
ácido acético é 2,9. O pH de uma solução 0,100 M de acetato de sódio é 
8,9. O pH de uma solução que é 0,100 M em ácido acético e 0,100 M em 
acetato de sódio é 4,7. 


Cálculo do pH de uma Solução-Tampão 


No Capítulo 15, aprendemos como calcular o pH de uma 
solução que contém ou um ácido fraco ou sua base conjugada, 
mas não ambos. Como calculamos o pH de um tampão — uma 
solução que contém ambos? Considere uma solução que 
inicialmente contém HC,H,O, e NaC,H,0O,, cada qual em uma 
concentração de 0,100 M. O ácido acético ioniza-se segundo a 
reação: 

НС,Н;О(ад) + HO) == Н,О+(ад) + С,Н;0, (ад) 
Concentração inicial: 0,100 M 0,100 M 
No entanto, a ionização do HC,H,O, na solução é suprimida 
em comparação com sua ionização em uma solução que 
inicialmente não contém nenhum C,H,O,, porque a presença 
do CH,O, desloca o equilíbrio para a esquerda (conforme 
esperaríamos do princípio de Le Châtelier). Em outras 
palavras, a presença do íon C,H,0, (aq) faz com que o ácido 


se ionize até menos que ele normalmente faria (Figura 16.2), 
resultando em uma solução menos ácida (pH mais alto). Esse 
efeito é conhecido como efeito do íon comum, assim 
chamado porque a solução contém duas substâncias (HC,H;0, 
e NaC,H;0,) que compartilham um íon comum (С,Н;О). 
Para determinar o pH de uma solução-tampão que contém íons 
comuns, resolvemos um problema de equilíbrio no qual as 
concentrações iniciais incluem o ácido e sua base conjugada, 
conforme mostra o Exemplo 16.1. 


O princípio de Le Chátelier é discutido na Seção 14.9. 


EXEMPLO 16.1 Cálculo do pH de uma Solução-Tampão 


Calcule o pH de uma solução-tampão que é 0,100 M em 
HC,H,0, e 0,100 М em NaC,H,0.. 


SOLUÇÃO 


1. Escreva a equação balanceada da ionização do ácido e 
use-a como guia para preparar uma tabela IVE que mostre 
as concentrações dadas do ácido e sua base conjugada 
como as concentrações iniciais. Deixe espaço na tabela 
para as variações das concentrações e para as 
concentrações de equilíbrio. 


HC,H,0Os(ag) + HO0( ==> H:0` (ag) T С„Н»О» (aq) 


[HC,H;0;] [H,0*] [GH;0,] 
Inicial 0,100 =0,00 0,100 
Variacáo 


Equilíbrio 


2. Represente a variação das concentrações do H,O” pela 
variável x. Expresse as variações das concentrações dos 
outros reagentes e produtos em termos de x. 


HC,H,0,(ag) + H,O()) == HO (ag) + C,H;0; (aq) 


[HGH,0,] [H,0*] [GH;0,] 
Inicial 0,100 =0,00 0,100 
Variacáo =X +x +x 


Equilíbrio 


3. Some cada coluna para determinar as concentrações de 
equilíbrio em termos das concentrações iniciais e da 
variável x. 


НС,Н;0,(а94) “Р н„О(/) => НО (ад) + C,H30, (aq) 


[HC,H,0,] [H,0*] [CH;0,] 
Inicial 0,100 =0,00 0,100 
Variacáo —X +Х +x 
Equilíbrio 0,100- х X 0,100 +x 


4. Substitua as expressões das concentrações de equilíbrio (a 


partir da etapa 3) na expressão da constante de ionização 
do ácido. 


Na maioria dos casos, você pode fazer a aproximação de 
que x é pequeno. (Veja Seções 14.8 e 15.6 para rever a 
aproximação de que x é pequeno.) 


Substitua o valor da constante de ionização (constante de 


acidez) do ácido (a partir da Tabela 15.5) na expressão de 
K, e resolva para x. 


Confirme que x é pequeno calculando a razão entre x e o 
número do qual foi subtraído na aproximação. A razão 
deverá ser menor que 0,05 (ou 5 %). 
ко [H30*][C,H307] 
Р [HC,H,05] 
_ x(0,100 + ж) 


= (x é pequeno) 


0,100 — х 


x(0,400 ) 
0,100 


1,8 х 107% = 


х= 1,8 х 10% 


1.8 х 107 
х 100% = 0,018% 
0.100 


Portanto a aproximação é válida. 


5. Determine a concentração do H;O' a partir do valor 
calculado de x e substitua na equação do pH para 
determinar o pH. 

[H30*] = x = 1,8 х 10M 
pH = —log[H,0"] 
= —log(1,8 X 107°) 
= 4,74 
EXERCÍCIO DE REVISÃO 16.1 


| 


Calcule o pH de uma solução-tampão que é 0,200 M em НС,Н,0,е 0,100 М em 
NaGH,0,. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO ADICIONAL 16.1 


Calcule o pH do tampão que resulta da mistura de 60,0 mL de HCHO, 0,250 M e 
15,0 mL de NaCHO, 0,500 M. 


A Equação de Henderson-Hasselbalch 


Podemos obter uma equação que relacione o pH de uma 
solução-tampão à concentração inicial dos componentes do 
tampão, simplificando assim o cálculo do pH de uma solução- 
tampão. Considere um tampão que contém o ácido fraco 
genérico HA e sua base conjugada A”. O ácido 10niza-se como 
vemos a seguir: 


НА(а4) + H,0() ==> H;0*(aq) + A (ag) 
Obtemos uma expressão da concentração do H,O* a partir da 


expressão de equilíbrio de ionização resolvendo a expressão 
рага [Н;О']: 


_ [НО [А] 
а [НА] 
н [HA] 
[H30"] = Ka TA] [16.1] 


Lembre-se de que a variação x em um problema de equilíbrio de ácido 
fraco representa a variação da concentração inicial do ácido. A 
aproximação de que x é pequeno é válida porque o ácido fraco se ioniza 
pouco em comparação com sua concentração inicial. 


Se fizermos a mesma aproximação de que x é pequeno que é 
feita para problemas de equilíbrio de ácidos fracos e bases 
fracas, poderemos considerar as concentrações de equilibrio 
de НА e А como essencialmente idénticas às concentrações 
iniciais de НА e A (veja a etapa 4 do Exemplo 16.1). Portanto, 
para determinar [Н;О'] para qualquer solução-tampão, 
multiplicamos K, pela razão entre as concentrações do ácido e 
da base conjugada. Para determinar o [H,O*] do tampão no 
Exemplo 16.1 (uma solução que é 0,100 М em HC,H,0, е 
0,100 M em NaC,H,0,), substituímos as concentrações de 
НС,Н,О, e C,H,0; na Equação 16.1: 


Н.О = К [HC>H30)] 

i * [СНО] 
0,100 

è 0,100 

= K, 


Nesta solução-tampão, como em qualquer uma onde as 
concentrações do ácido e base conjugada são iguais, а [НО] é 
igual a К. 

Podemos obter uma equação para o pH de um tampão 
tomando o logaritmo negativo de ambos os lados da Equação 
16.1: 

Lembre-se de que log AB = log А + log В, então, -log АВ = —logA — log 
B. 


+ _ p [HA] 
[H30"] = Е] 
НА 
—log[H,0”] = ет 
—1ог[Н3О*] = —log К, — log a [16.2] 


Podemos rearranjar a Equação 16.2 para obter: 


Lembre-se de que log (A/B) = —log (B/A), então, —log (A/B) = log (B/A). 


—log[H,0'] = —log K, + log = 
Como o pH =—ор[Н;О'] e сото рК, = -log K,, obtemos o 
resultado: 
_ [A ] 
pH = рк, + los HA] 


Uma vez que A” é uma base fraca e HA é um ácido fraco, 
podemos generalizar a equação: 


[base] 
Н = рк, Flo- 
р PK, °S ácido] [16.3] 


Observe que, conforme o esperado, o pH de um tampão aumenta com 
um aumento da quantidade de base em relação à quantidade de ácido. 


onde a base é a base conjugada do ácido ou o ácido é o ácido 
conjugado da base. Essa equação, conhecida como a equação 
de Henderson-Hasselbalch, permite-nos calcular rapidamente 
o pH de uma solução-tampão a partir das concentrações 
iniciais dos componentes do tampão contanto que a 
aproximação de que x é pequeno seja válida. No Exemplo 
16.2, mostramos como determinar o pH de um tampão de duas 
maneiras: na coluna esquerda resolvemos um problema de 
equilíbrio de efeito do íon comum utilizando um método 
semelhante ao que utilizamos no Exemplo 16.1; na coluna 
direita usamos a equação de Henderson-Hasselbalch. 


EXEMPLO 16.2 Cálculo do pH de uma Solução-Tampão na Forma 


de um Problema de Equilíbrio e com a Equação de Henderson- 


Hasselbalch | ы | 


l 


Calcule o pH de uma solução-tampão que é 0,050 M em 
ácido benzoico (HC-H,0,) e 0,150 М em benzoato de sódio 
(NaC,H.0,). Para o ácido benzoico, К, = 6,5 x 10%. 


SOLUÇÃO 
Abordagem de Equilíbrio 
Abordagem de Henderson—Hasselbalch 


Escreva a equação balanceada da ionização do ácido е 
empregue-a como guia para preparar uma tabela IVE. 


Para obter o pH desta solução, determine qual o componente 
que é o ácido e qual é a base e substitua suas concentrações 
na equação de Henderson—Hasselbalch para calcular o pH. 


НОН;0,(ад) + Н,0(/) = H;0*(ag) + СН;0, (aq) 


[HGH,0,] [H,0+] [C,H,0,1 
Inicial 0,050 =0,00 0,150 
Variacáo -X +x +x 
Equilíbrio 0,050 -x X 0,150 +x 


Substitua as expressões das concentrações de equilíbrio na 
expressão da constante de ionização do ácido. Faça a 
aproximação de que x é pequeno e resolva para x. 


_ [HO ][C¿HsO)] 


K, 
| [HC-H503] 
_ Х(0,150 + х) аы 
0,050 — х х é pequeno, 
‚ _ x(0,150 
6,5 х 105 = 22229 
0,050 


х= 22 х 105 
Сото [H30*] = x, calculamos o pH como vemos a seguir: 
pH = —log[H,0'] 
= —log(2,2 х 107°) 
= 4,66 
O HCH.O, é o ácido е o МаС,Н;О, é a base. Portanto, 
calculamos o pH como vemos a seguir: 
[base] 
[ácido] 


pH = pK, + lo 


= —log(6,5 х 10°?) + log 


0,050 
= 4,187 + 0477 


= 4,66 


Confirme se a aproximação de que x é pequeno é válida 
calculando a razão entre x e o número do qual ele foi 
subtraído na aproximação. A razão deverá ser menor que 0,05 
(ou 5 %). (Veja as Seções 14.8 e 15.6 para rever a 
aproximação de que x é pequeno.) 
22 Xx 10º 
х 100% = 0,044 % 
0,050 


A aproximação é válida. 


Confirme se a aproximacáo de que x é pequeno ё válida 
calculando а [H;0'] a partir do pH. Como а [H;0'] é formada 
pela ionização do ácido, a [9,0`] calculada tem que ser 
menor que 0,05 (ou 5 %) da concentracáo inicial do ácido 
para a aproximacáo de que x é pequeno ser válida. 

pH = 4,66 = —log [H30*] 

[H,0*] = 10*% = 2,2 х 10M 

2,2 x 107 | 
oso * 100% = 004% 


А aproximação é válida. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 16.2 


Calcule o pH de uma solução-tampão que é 0,250 M em HCN e 0,170 M em KCN. 
Para о HCN, К, = 4,9 x 107% (рк, = 9,31). Use a abordagem de equilíbrio e a 
abordagem de Henderson—Hasselbalch. 


Você pode estar se perguntando como decidir quando usar 
a abordagem do equilíbrio ou a equação de Henderson- 
Hasselbalch para calcular o pH de soluções-tampão. A 
resposta depende do problema específico. Em casos onde você 
pode fazer a aproximação de que x é pequeno, a equação de 
Henderson-Hasselbalch é adequada. No entanto, conforme 
você pode ver no Exemplo 16.2, testar a aproximação de que x 
é pequeno não é conveniente com a equação de Henderson- 


Hasselbalch (pois a aproximação está implícita). Desse modo, 
a abordagem do equilíbrio, embora mais longa, nos dá um 
melhor sentido das grandezas importantes no problema e da 
natureza da aproximação. Quando resolver problemas de 
tampões pela primeira vez, utilize a abordagem do equilíbrio 
até obter um bom sentindo de quando é adequada a 
aproximação de que x é pequeno. Então, você poderá passar 
para uma abordagem mais simplificada em casos onde a 
aproximação se aplica (e somente nesses casos). Em geral, 
lembre-se de que a aproximação de que x é pequeno se aplica 
a problemas nos quais ambos os itens a seguir são verdadeiros: 
(a) as concentrações iniciais dos ácidos (e/ou das bases) não 
são muito pequenas; e (b) a constante de equilíbrio é bastante 
pequena. Embora os valores exatos dependam dos detalhes do 
problema, para muitas soluções-tampão isso significa que as 
concentrações iniciais dos ácidos e bases conjugadas deverão 
ser pelo menos 10%-10* vezes maiores que a constante de 
equilíbrio (dependendo da precisão exigida). 


1apán* 
Associação Conceitual 16.2 pH de Soluções-Tampão 


Um tampão contém о ácido fraco HA e sua base conjugada Аг. 
O ácido fraco tem um рК, de 4,82 e o tampão tem um pH de 
4,25. Qual é das afirmativas a seguir é verdadeira em relação 
às concentrações relativas do ácido fraco e da base conjugada 
no tampão? 

(а) [HA] > [А | 

(b) [HA] < [A7] 

(с) [HA] = [А | 


Qual o componente do tampão que você adicionaria para 
variar o pH do tampão para 4,72? 


Cálculo das Variações de pH em uma Solução- 
Tampão 


Quando adicionamos ácido ou base a um tampão, o tampão 
resiste a uma variação do pH. Entretanto, o pH varia um 
pouco. O cálculo da variação do pH requer a divisão do 
problema em duas partes: 


1. O cálculo estequiométrico, no qual calculamos como a 
adição altera as quantidades relativas de ácido e base 
conjugada. 


2. O cálculo de equilíbrio, no qual calculamos o pH com 
base nas novas quantidades de ácido e base conjugada. 


Vamos demonstrar esse cálculo com 1,0 L de uma solução- 
tampão que é 0,100 M no ácido genérico HA e 0,100 M na sua 
base conjugada A. Como as concentrações do ácido fraco е da 
base conjugada são iguais, o pH do tampão é igual ao pK. 
Calculemos o pH da solução após adicionarmos 0,025 mol de 
ácido forte (Н?) (supondo que a variação de volume após а 
adição do ácido seja insignificante). 


O Cálculo Estequiométrico Como o ácido adicionado é 
neutralizado, ele converte uma quantidade estequiométrica da 
base em seu ácido conjugado através da reação de 
neutralização (Figura 16.3a): 
H(ag) + А (ад) ә НА(ад) 
ácido adicionado base fraca no tampão 

A neutralização de 0,025 mol do ácido forte (Н?) requer 0,025 
mol da base fraca (A). Consequentemente, a quantidade de A” 
diminui em 0,025 mol e a quantidade de HA aumenta em 
0,025 mol (devido à estequiometria 1:1:1 da reação de 
neutralização). Podemos acompanhar essas variações em 
forma tabular como a seguir: 


É melhor trabalhar com quantidades ет mols ao invés de 
concentrações ao acompanhar essas variações, conforme será 
explicado posteriormente. 


H*(aq) + A(ag) —— H*(aq) 


Antes da adicáo = 0,00 mol 0,100 mol 0,100 mol 
Adição + 0,025 mol — — 
Após a adição = 0,00 mol 0,075 mol 0,125 mol 


Observe que esta tabela náo é uma tabela IVE. Essa tabela 
simplesmente acompanha as variações estequiométricas que 
ocorrem durante a neutralização do ácido adicionado. 
Escrevemos = 0,00 mol para a quantidade de H' porque a 
quantidade é muito pequena se comparada às quantidades de 
A e HA. (Lembre-se de que os ácidos fracos se ¡onizam em 
uma pequena extensão e que a presença do íon comum 
suprime ainda mais a ionização.) A quantidade de Н”, é claro, 
não é exatamente zero, conforme podemos ver completando a 
parte do cálculo de equilíbrio. 


O Cálculo de Equilíbrio Acabamos de ver que adicionar 
uma pequena quantidade de ácido a um tampão é equivalente a 
variar as concentrações iniciais do ácido e da base conjugada 
presentes no tampão (neste caso, como o volume é 1,0 L, [HA] 
aumenta de 0,100 M para 0,125 М е [A] diminui de 0,100 
para 0,075 M). Sabendo essas novas concentrações iniciais, 
podemos calcular o novo pH da mesma maneira que 
calculamos o pH de qualquer tampão: ou resolvendo um 
problema de equilíbrio completo ou utilizando a equação de 
Henderson-Hasselbalch (veja os Exemplos 16.1 e 16.2). Neste 
caso, resolvemos o problema de equilíbrio completo. 


Começamos escrevendo a equação balanceada da ionização do 
ácido e usando-a como guia para preparar uma tabela IVE. As 
concentrações iniciais da tabela IVE são aquelas que 
calculamos na parte estequiométrica do cálculo: 

HA(ag) + H,0(1) == H,0'(ag) + A (ag) 


[HA] [H30*] [A] 
a A partir do cálculo estequiométrico 
Inicial 0,125 =0,00 0,075 zo 
Variacáo x EX +x 
Equilíbrio 0,125 — x x 0,075 +x 


Em seguida, substituímos as expressões das concentrações de 
equilíbrio na expressão da constante de ionização do ácido. 
Contanto que K, seja suficientemente pequeno em relação às 
concentrações iniciais, podemos fazer a aproximação de que x 
é pequeno e resolver para x, que é igual à [H;0']. 


‚ _ [HOHIA] 
" [HA] 
x(0,075 + %) ur 
= (хе pequeno) 
0,125 = £ 

| х(0,075) 
“0,125 

з ‚ 0,125 
х = [Н3О*] = K, 

0,075 


Uma vez calculada [H;0'], podemos calcular o pH com a 
equação pH = —log[H;,0']. 


Observe que, como a expressão de x contém uma razão 
entre concentrações [HA ]/[A], as quantidades de ácido e base 
em mols podem ser substituídas em lugar das concentrações 
porque, em uma única solução-tampão, o volume é o mesmo 
tanto para o ácido quanto para a base. Portanto, os volumes 
cancelam-se: 


NHA 


| V 
[НАЈДА ] = n= ПНА/ПА 


lA 
з 
O efeito de adicionar uma pequena quantidade de base 
forte ao tampão é exatamente o oposto de adicionar ácido. A 
base adicionada converte uma quantidade estequiométrica do 
ácido em sua base conjugada através da reação de 
neutralização (Figura 16.3b E): 
OH (ag) +  HA(ag) ——> Н,0(/) + A (ag) 
base adicionada ácido fraco no tampão 
Se adicionamos 0,025 mol de OH ~, a quantidade de A” 
aumenta em 0,025 mol e a quantidade de HA cai em 0,025 
mol conforme mostra a tabela a seguir: 


OH-(ag) + HA(ag) ——= Н,0(1) + A(ag) 


Antes da = 0,00 mol 0,100 mol 0,100 mol 
adição 

Adição +0,025 mol — — 
Após a = 0,00 mol 0,075 mol 0,125 mol 
adição 


Quando você calcula o pH de um tampão, após adicionar 
pequenas quantidades de ácido ou base, lembre-se do que 


vemos a seguir: 


> A adição de uma pequena quantidade de ácido forte а um 
tampão converte uma quantidade estequiométrica da base 
no ácido conjugado e diminui o pH do tampão (adicionar 
ácido diminui o pH conforme еѕрегагіатозѕ). 


> A adição de uma pequena quantidade de base forte a um 
tampão converte uma quantidade estequiométrica do ácido 


na base conjugada e aumenta o pH do tampão (adicionar 
base aumenta o pH conforme esperaríamos). 


A maneira mais fácil de lembrar dessas variações é relativamente 
simples: a adição de ácido cria mais ácido; a adição de base cria mais 
base. 


Ação de um Tampão 


Após ( Após adição do H* ) do ( Após adição do H* ) Concentrações Após [ Após adição do OH” ] [ Após adição do OH” ] OH” 
iguais de ácido fraco 
e base conjugada 


lo e = gg = 


a o ө ө 

< Ф ө 
Ф ө o é Ф ө 
o ө E Ф ө 
Ф ө ө 


FIGURA 16.3 Ação Tamponante (а) Quando um ácido é adicionado a um 
tampão, uma quantidade estequiométrica da base fraca é convertida no 
ácido conjugado. (b) Quando uma base é adicionada a um tampão, uma 
quantidade estequiométrica do ácido fraco é convertida na base conjugada. 
O Exemplo 16.3 e os Problemas de Revisão que se seguem 
envolvem cálculo de variações do pH em uma solução-tampão 
após serem adicionadas pequenas quantidades de ácido forte 
ou base forte. Conforme vimos, esses problemas geralmente 
têm duas partes: 


e Parte І. Estequiometria — utilize a estequiometria da 
equação de neutralização para calcular as variações das 
quantidades (em mols) dos componentes do tampão 
quando há adição do ácido ou da base. 


Parte II. Equilíbrio — utilize as novas quantidades dos 
componentes do tampão para resolver um problema de 
equilíbrio para determinar o pH. (Para a maioria dos 
tampões, isto também pode ser feito com a equação de 
Henderson-Hasselbalch.) 


EXEMPLO 16.3 Cálculo da Variação do pH em uma Solução- 
Tampão após a Adição de uma Pequena Quantidade de Ácido ou 


Base Forte 


Uma solução-tampão de 1,0 L contém 0,100 mol de HC,H;0, 
e 0,100 mol de NaC,H30,. O valor de Ka do HC,H,O, é 1,8 x 
10º. Como as quantidades iniciais de ácido e base conjugada 
são iguais, o pH do tampão é igual a pKa = —log(1,8 x 10°) = 
4,74. Calcule o novo pH após a adição de 0,010 mol de 
NaOH sólido ao tampão. Para comparação, calcule o pH após 
a adição de 0,010 mol de NaOH sólido a 1,0 L de água pura. 
(Ignore quaisquer pequenas variações de volume que possam 
ocorrer durante a adição da base.) 


SOLUÇÃO 


Parte I: Estequiometria. A adição da base converte uma 
quantidade estequiométrica de ácido na base conjugada (a 
adição de base cria mais base). Escreva uma equação que 
mostre a reação de neutralização e, em seguida, monte uma 
tabela para acompanhar as variações. 


ОН (ag) + HGH;0,(ag) — H,0(1) + GH;0, (ag) 


Antes da =0,00 mol 0,100 mol 0,100 mol 
adição 


Adição 0,010 mol — — 


Após a adição =0,00 mol 0,090 mol 0,110 mol 


Parte II: Equilíbrio. Escreva a equação balanceada da 
ionização do ácido e utilize-a como guia para preparar uma 
tabela IVE. Utilize as quantidades de ácido e base conjugada 
da parte І como as quantidades iniciais de ácido e base 
conjugada na tabela IVE. 


HCH30,(aq) + Н,0(/) = H;0*(ag) + ©Н;0, (aq) 


[HC,H;0,] [H;0+] [GH;0,] 
Inicial 0,090 =0,00 0,110 
Variacáo -X +x +x 
Equilíbrio 0,090 — x Х 0,110+Х 


Substitua as expressões das concentrações de equilíbrio do 
ácido e da base conjugada na expressão da constante de 
ionização do ácido. Faça a aproximação de que x é pequeno е 
resolva para x. Calcule o pH a partir do valor de x, que é igual 
a [H30"]. 


Confirme se a aproximação de que x é pequeno é válida 
calculando a razão entre x e o número do qual ele foi 
subtraído na aproximação. A razão deverá ser menor que 0,05 
(ou 5 %). 


_ [H,0*][C,H50>] 


Ы [HC>H30)] 
x(0,110 + №) é ) 
+ таанааНааа х е pequeno 
0.090 — x pia 
x(0,110) 
1,8 х 10º =——— 
А E 0,090 


x = [90+] = 1,47 х 10M 
pH = —log[H;0*] 

= —1ор(1,47 X 107%) 

= 4,83 


1,47 X 10° 


x 100% = 0,016 % 
0,090 


A aproximação é válida. 


Parte П: Alternativa do Equilíbrio (usando a equação de 
Henderson-Hasselbalch). Contanto que a aproximação de que 
x é pequeno seja válida, você pode substituir as quantidades 
do ácido e da base conjugada após a adição (a partir da parte 
I) na equação de Henderson-Hasselbalch e calcular o novo 
pH. 


[base] 
pH = pK, + log 


[ácido] 
0,110 
= – х 107) + 
log(1,8 Х 10%) + log y 799 
= 4,74 + 0,087 
= 4,83 


O pH de 1,0 L de água após adição de 0,010 mol de NaOH é 
calculado a partir da [OH]. Para uma base forte, a [OH] é 
simplesmente o número de mols de OH” dividido pelo 
número de litros de solucáo. 


0,010 mol 


[OH ] = 0,010 M 
LOL 


pOH = —log[OH | = —log(0,010) 
= 2,00 
pOH + pH = 14,00 
pH = 14,00 — pOH 
= 14,00 — 2,00 
= 12,00 


VERIFICAÇÃO Observe que a solução-tampão variou do 
pH = 4,74 para o pH = 4,83 pela adição da base (uma 
pequena fração de uma unidade de pH). Por outro lado, a 
água pura variou do pH = 7,00 para o pH = 12,00, cinco 
unidades de pH (um fator de 105). Observe ainda que a 
solução-tampão ficou ligeiramente mais básica pela adição de 
uma base, conforme esperaríamos. Para verificar sua 
resposta, sempre certifique-se de que o pH vai na direção que 
você espera: a adição de base deverá tornar a solução mais 
básica (pH mais alto); a adição de ácido deverá tornar a 
solução mais ácida (pH mais baixo). 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 16.3 


Calcule o pH da solução do Exemplo 16.3 pela adição de 0,015 mol de NaOH ao 
tampão original. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO ADICIONAL 16.3 


Calcule o pH da solução do Exemplo 16.3 pela adição de 10,0 mL de HCI 1,0 M 
ao tampão original do Exemplo 16.3. 


tapan 
Associação ofíceitual 16.3 Adição de Ácido ou Base a um Tampão 


Um tampão contém quantidades iguais de um ácido fraco e 
sua base conjugada e tem um pH de 5,25. Qual seria um valor 


razoável do рН do tampão após a adição de uma pequena 
quantidade de ácido? 


(a) 4,15 
(b) 5,15 
(с) 5,35 
(4) 6,35 


Tampões que Contêm uma Base e Seu Ácido 
Conjugado 


Até este momento, vimos exemplos de tampões constituídos 
de um ácido e sua base conjugada (onde a base conjugada é 
um íon). Um tampão também pode ser composto de uma base 
e seu ácido conjugado (onde o ácido conjugado é um ion). Por 
exemplo, uma solução contendo quantidades significativas de 
МН, e NH,Cl agirá como um tampão (Figura 16.4). O NH, é 
uma base fraca que neutraliza pequenas quantidades de ácido 
adicionado, е o íon МН, é o ácido conjugado que neutraliza 
pequenas quantidades de base adicionada. Calculamos o pH de 
uma solução como essa da mesma maneira que calculamos o 
pH de um tampão contendo um ácido fraco e sua base 
conjugada. Ao utilizar a equação de Henderson-Hasselbalch, 
temos primeiramente que calcular o pK, do ácido conjugado 
da base fraca. Lembre-se da Seção 15.8 que, para um par 
ácido-base conjugada, К, х K, = К, e pK, + pK, = 14. 
Consequentemente, podemos determinar o pK, do ácido 
conjugado subtraindo de 14 o pK, da base fraca. O Exemplo 
16.4 ilustra o procedimento para calcular o pH de um tampão 
constituído de uma base fraca e seu ácido conjugado. 


Formação de um Tampão 


Ácido conjugado 


FAS 


Solução-tampão 


Cloreto de amônio 


Amónia 20 э ә ә 
NH; ә; 30 ә ө NHCl 

ә Ju 

NH; —4b o ә We 

Ў S JO d 

МН; E H,0* 


FIGURA 16.4 Tampão Contendo uma Base Um tampão pode também 
consistir em uma base fraca e seu ácido conjugado. 


EXEMPLO 16.4 Utilização da Equação de Henderson- 
Hasselbalch para Calcular o pH de uma Solução-Tampão 


Constituída de uma Base Fraca e Seu Ácido Conjugado 


Utilize a equação de Henderson—Hasselbalch para calcular o 
pH de uma solução-tampão que é 0,50 M em NH; e 0,20 M 


em NH,¿Cl. Para a amônia, pK, = 4,75. 


SOLUÇÃO 


Como о K, do NH; (1,8 x 107) é muito menor que as 
concentrações iniciais neste problema, você pode utilizar a 
equação de Henderson-Hasselbalch para calcular o pH do 
tampão. Primeiramente, calcule o pK, a partir do pK». 


Em seguida, substitua as quantidades dadas na equação de 
Henderson-Hasselbalch e calcule o pH. 
pk, = 14 — pk, 
= 14 – 4,75 
= 9,25 
[base] 
[ácido] 


9.25 + log 020 
— 9.2.) ое ——— 
S 0,20 


= 9,25 + 0,40 
= 9,65 
EXERCÍCIO DE REVISÃO 16.4 


Calcule o pH de 1,0 L da solução do Exemplo 16.4 depois da adição de 0,010 mol 
de NaOH sólido à solução-tampão original. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO ADICIONAL 16.4 


pH = рк, + log 


Calcule o pH de 1,0 L da solução do Exemplo 16.4 depois da adição de 30,0 mL 
HCI 1,0 Ма solução-tampão original. 


16.3 Eficiência dos Tampões: Faixa de 
Tamponamento e Capacidade de Tamponamento 
Um tampão eficiente neutraliza de quantidades pequenas a 


moderadas de ácido ou base adicionada. No entanto, lembre-se 
da seção de abertura deste capítulo de que um tampão pode ser 


destruído pela adição de ácido em excesso ou base em 
excesso. Que fatores influenciam a eficiência de um tampão? 
Nesta seção, examinaremos dois desses fatores: as 
quantidades relativas do ácido e da base conjugada e as 
concentrações absolutas do ácido e da base conjugada. Em 
seguida, definiremos a capacidade de um tampão (quanto de 
ácido ou base adicionada que ele pode efetivamente 
neutralizar) e a faixa de um tampão (a faixa de pH sobre a qual 
um ácido e sua base conjugada particular podem ser efetivos). 


Quantidades Relativas de Ácido e Base 


Um tampão é mais eficiente (mais resistente a variações do 
pH) quando as concentrações de ácido e base conjugada são 
iguais. Exploremos essa ideia considerando o comportamento 
de um tampão genérico composto de HA e А” para o qual o 
pK, = 5,00 e calculando a variação percentual do pH mediante 
a adição 0,010 mol de NaOH para duas diferentes soluções de 
1,0 L desse sistema tampão. Ambas as soluções têm no total 
0,20 mol de ácido e base conjugada. No entanto, a solução 1 
tem quantidades iguais de ácido e base conjugada (0,10 mol de 
cada), enquanto a solução II tem muito mais ácido que base 
conjugada (0,18 mol de HA e 0,020 mol de A). Podemos 
calcular os valores iniciais do pH de cada solução usando a 
equação de Henderson-Hasselbalch. A solução І tem um pH 
inicial de 5,00 e a solução П tem um pH inicial de 4,05. 


HCH,0,(aq) + H,0() = H,0*(ag) + CH;0, (ag) 
[HGH;0,] [H;0+] [CH;0,] 
Inicial 0,090 =0,00 0,110 


Variacáo -X +x +x 


Equilíbrio 0,090 — x Х 0,110+x 


Solução І: 0,10 mol de HA e 0,10 mol de A.; pH inicial = 
5,00 


0H(aq) + HA(aq) — H,0(1) + А (ад) 


Antes da adicáo =0,00 mol 0,100 mol 0,100 mol 
Adição 0,010 mol — — 
Após a adição =0,00 mol 0,090 mol 0,110 mol 
НС 18 
= рК, 08; 
Р Pta “ [ácido] 
A 0,110 
= 5,00 + log 
0,090 
= 5,09 
о ы 5,09 — 5,00 , 
Variação percentual = —— x 100 % 
5.00 
= 1,8 % 


Solução П: 0,18 mol de HA e 0,020 mol de A”; pH inicial = 
4,05 


ОН (ад) + HA(aq) — Н,0(1) + А (ад) 
Antes da adicáo =0,00 mol 0,18 mol 0,020 mol 
Adição 0,010 mol — — 


Após a adição =0,00 mol 0,17 mol 0,030 mol 


| [base] 
pH = pk, + log 


“ [ácido] 
_ 0,030 
= 5,00 + log— 
т 0,17 
= 4,25 
о, 4,25 — 4,05 К 
Variação percentual = -X 100% 
4,05 
= 5,0% 


Conforme você pode ver, o tampão com quantidades iguais de 
ácido e base conjugada é mais resistente à variação do pH e é, 
portanto, o tampão mais efetivo. Um tampão se torna menos 
efetivo à medida que aumenta a diferença das quantidades 
relativas de ácido e base conjugada. Como regra, podemos 
dizer que um tampão efetivo deve ter uma razão [base]/[ácido] 
na faixa de 0,10 a 10. Para um tampão ser razoavelmente 
eficiente, as concentrações relativas de ácido e base 
conjugada não devem diferir em mais que um fator de 10. 


Concentrações Absolutas do Ácido e Base 
Conjugada 


Um tampão é mais eficiente (mais resistente a variações do 
pH) quando as concentrações de ácido e base conjugada são 
elevadas. Exploremos essa ideia novamente considerando um 
tampão genérico de HA e A e um рК, de 5,00 e calculando a 
variação percentual do pH mediante a adição de 0,010 mol de 
NaOH para duas soluções de 1,0 litro desse sistema tampão. 
Neste caso, tanto o ácido quanto a base da solução І são dez 
vezes mais concentrados que o ácido e a base da solução II. 
Ambas as soluções têm iguais quantidades relativas de ácido e 
base conjugada e, portanto, têm o mesmo pH de 5,00. 


Solução І: 0,50 mol de HA e 0,50 mol de A”; pH inicial = 
5,00 


OH'(ag) + HA(aq) — H,0(1) + A (ag) 


Antes da adição =0,00 mol 0,50 mol 0,50 mol 
Adição 0,010 mol — — 
Após a adição =0,00 mol 0,049 mol 0,51 mol 


[base] 


[ácido] 


pH = pk, + log 


_ 0,51 
= 5,00 + log—— 


“0,49 
= 5,02 
РОР 5,02 — 5,00 5 
Variação percentual = - -X 100 % 
| 5,00 
= 0,4 % 


Solução П: 0,050 mol de HA e 0,050 mol de A”; pH inicial = 
5,00 


0H(aq) + HA(aq) — H,0(1) + А (ад) 
Antes da adicáo =0,00 mol 0,050 mol 0,050 mol 
Adição 0,010 mol — — 


Após a adição =0,00 mol 0,040 mol 0,060 mol 


[base] 


pH = рк, + log —. 
[ácido] 


4 
4,25 — 4,05 

х 100 % 
4,05 


= 5,0% 


Variação percentual = 


Conforme você pode ver, o tampão com maiores quantidades 
de ácido e base conjugada é mais resistente a variações do pH 
e, portanto, é o tampão mais efetivo. Quanto mais diluídos os 
componentes do tampão, menos efetivo o tampão. 


Faixa de Tamponamento 


Com base na regra de que as concentrações relativas de ácido 
e base conjugada não devem diferir em mais de um fator de 10 
para um tampão ser razoavelmente efetivo, podemos calcular a 
faixa de tamponamento sobre a qual um ácido e sua base 
conjugada particulares produzem um tampão efetivo. Como o 
pH de um tampão é dado pela equação de Henderson— 
Hasselbalch, podemos calcular os pontos extremos da faixa 
efetiva da maneira como vemos a seguir: 


r 


Tampão 
concentrado Tampão diluído 


Ácido fraco —L o ә 


~ Base conjugada [Е е | 
299 La Y 


Um tampáo concentrado contém mais do ácido fraco e da sua base conjugada que 
um tampáo diluído. Portanto, ele pode neutralizar mais ácido adicionado ou mais 
base adicionada. 


О pH mais baixo do tampão О pH mais alto do tampão efetivo 
efetivo ocorre quando a base é ocorre quando a base é dez vezes 
um décimo da concentração do mais concentrada que o ácido. 


ácido. 
H K +1 [base] H K +1 [base] 
) = \ og = б, эс 
po Pla Y OS ácido] PH Pla TO ácido] 
= pK, + log 0,10 = pK, + log 10 
= рк, — 1 = рк, + 1 


A faixa efetiva de um sistema tampáo é uma unidade de pH 
abaixo e acima do pK,. Por exemplo, podemos utilizar um 
ácido fraco com um pK, de 5,0 (e sua base conjugada) para 
preparar um tampáo na faixa de 4,0—6,0. Podemos ajustar as 
quantidades relativas de ácido e base conjugada para atingir 
qualquer pH dentro dessa faixa. Entretanto, conforme notamos 
anteriormente, о tampáo teria a maior eficiéncia no pH 5,0 
porque os componentes do tampão seriam exatamente iguais 
naquele pH. O Exemplo 16.5 demonstra como escolher um 
sistema ácido/base conjugada para um tampão e como calcular 
as quantidades relativas de ácido e base conjugada necessários 
para o pH desejado. 


EXEMPLO 16.5 Preparo de um Tampão 


Qual dos ácidos a seguir você escolheria para combinar com 
seu sal de sódio para produzir uma solução-tampão com pH 
4,25? Para fazer a melhor escolha, calcule a proporção entre 
base conjugada e ácido necessários para obter o pH desejado. 


ácido cloroso (HCIO,) pk. = 1,95 ácido fórmico 
(НСНО,) pK,=3,74 


ácido nitroso (HNO,) pKa = 3,34 асо hipocloroso 
(HCIO) рК, = 7,54 


SOLUÇÃO 


A melhor escolha é o ácido fórmico porque seu pKa fica mais 
próximo do pH desejado. Você pode calcular a proporção 
entre base conjugada (CHO, ) e ácido (HCHO,) utilizando а 
equacáo de Henderson—Hasselbalch como vemos a seguir: 
[base] 
[ácido] 

[base] 
°S [ácido] 


pH = рк, + log 


4,25 = 3,74 +1 


| [base] 
Ñ 
ácido] 


= 4,25 — 3,74 


= 0,51 
[base] — 40051 
[ácido] 

= 3,24 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 16.5 


Que ácido no Exemplo 16.5 você escolheria para preparar um tampão com pH = 
7,35? Se você tiver 500,0 mL de uma solução 0,10 M do ácido, que massa do sal 


de sódio correspondente da base conjugada você necessitará para fazer о 
tampão? 


` Química e Medicina 


ciência do Tampão no Sangue Humano 


pp discutimos na seção de abertura deste capítulo, o 
sangue contém diversos sistemas tampáo, o mais importante 
dos quais consiste em ácido carbónico e íon carbonato. As 
concentrações desses componentes do tampão no plasma 
sanguíneo normal são [HCO, ] =0,024 М е [H,CO;,] = 0,0012 
M. O pK, do ácido carbónico a temperatura do corpo é 6,1. Se 
substituirmos essas quantidades na equação de Henderson- 
Hasselbalch, poderemos calcular o pH normal do sangue: 


_ [base] 


H = pK, + 1оё—— 
Р РА, ~ [ácido] 
[HCO; ] 
= 6,1 + log — 
~ [H;CO;] 
| 0.024 М 
= 6,1 + log 
0,0012 М 
= 7,4 


O sangue normal tem um pH de 7,4. Observe que a 
concentração de íon bicarbonato é 20 vezes maior que a 
concentração de ácido carbônico e o pH do tampão é mais de 
uma unidade de pH acima do pK,. Por quê? 


A maior a concentração do íon bicarbonato no sangue 
torna a capacidade de tamponamento do sangue maior para o 
ácido que para a base, o que é necessário porque os produtos 
do metabolismo que entram no sangue são principalmente 
ácidos. Por exemplo, quando fazemos exercício físico, nossos 
corpos produzem ácido lático (HC;H50;). O ácido lático 
penetra na corrente sanguínea e tem que ser neutralizado. O 
íon bicarbonato neutraliza o ácido lático segundo a equação: 

HCO; (aq) + HC¿H50x(aq) ——> 
H,COx(aq) + С;Н;О; (ag) 
Uma enzima chamada anidrase carbónica, entáo, catalisa a 
conversáo de ácido carbónico em dióxido de carbono e água: 
H,CO:(aq) ==> COx(g) + Н›О(1) 


Eliminamos o dióxido de carbono do nosso sangue quando 
respiramos. Quando sáo produzidas grandes quantidades de 
ácido lático, devemos respirar mais rápido para acompanhar a 
necessidade de eliminar o dióxido de carbono. É por isso que 
ficamos ofegantes quando nos exercitamos. 


Questáo 


Uma pessoa de 70 kg tem um volume total de sangue de cerca 
de 5,0 L. Dadas as concentrações de ácido carbônico e 
bicarbonato enunciadas, que volume (em mL) de НСІ 6,0 М 
pode ser neutralizado pelo sangue sem que o pH do sangue 
caia abaixo de 7,0 (o que resultaria em morte)? 


[ 
| 
j 


O sangue normal tem um pH de 7,4. 


Capacidade de Tamponamento 


A capacidade de tamponamento é a quantidade de ácido ou 
base que você pode adicionar a um tampão sem causar uma 
grande variação do pH. Dado o que acabamos de aprender 
sobre as concentrações absolutas de ácido e base conjugada 
em um tampão efetivo, podemos concluir que a capacidade de 
tamponamento aumenta com o aumento das concentrações 
absolutas dos componentes do tampão. Quanto mais 
concentrado o ácido fraco e a base conjugada que compõem o 
tampão, maior a capacidade de tamponamento. Além disso, a 
capacidade de tamponamento global aumenta à medida que 


as concentrações relativas dos componentes do tampão se 
tornam mais semelhantes entre si. À medida que a razão entre 
as concentrações dos componentes do tampão se aproxima de 
І, a capacidade global do tampão (a capacidade de neutralizar 
o ácido adicionado e a base adicionada) se torna maior. No 
entanto, em alguns casos, um tampão que tem que neutralizar 
principalmente o ácido adicionado (ou principalmente a base 
adicionada) pode ter um peso maior em um dos componentes 
do tampão, conforme mostra o boxe Química e Medicina nesta 
seção. 


Associação. / . 

Conceitual 16.4 Capacidade de Tamponamento 
Uma solução-tampão de 1,0 L é 0,10 M em HF e 0,050 M em 
NaF. Qual das ações a seguir destrói o tampão? 


(a) a adição de 0,050 mol de НСІ 
(b) a adição de 0,050 mol de NaOH 
(с) a adição de 0,050 mol de NaF 


(d) nenhuma das alternativas apresentadas 


16.4 Titulações e Curvas de pH 


Examinamos inicialmente as titulações ácido-base na Seção 
4.8. Em uma titulação ácido-base, uma solução básica (ou 
ácida) de concentração desconhecida reage com uma solução 
ácida (ou básica) de concentração conhecida. A solução 
conhecida é adicionada lentamente à desconhecida enquanto o 
pH é acompanhado ou com um peagâmetro ou com um 
indicador (uma substância cuja cor depende do pH). Assim 
que o ácido e a base se combinam, eles se neutralizam. No 
ponto de equivalência — o ponto na titulação em que o 


número de mols da base é estequiometricamente igual ао 
número de mols do ácido — a titulação está concluída. 
Quando é alcançado o ponto de equivalência, nenhum dos dois 
reagentes está em excesso e o número de mols dos reagentes é 
relacionado pela estequiometria de reação (Figura 16.5). 


0 ponto de equivalência é assim chamado porque o número de mols de 
ácido e base são estequiometricamente equivalentes nesse ponto. 


Nesta seção, examinaremos as titulações ácido-base mais 
detalhadamente, concentrando-nos nas variações de pH que 
ocorrem durante a titulação. Um gráfico do pH da solução 
durante uma titulação é conhecido como uma curva de 
titulação ou curva de pH. A Figura 16.6 é uma curva de pH da 
titulação de НСІ por NaOH. Antes de qualquer base ser 
adicionada à solução, o pH é baixo (conforme esperado para 
uma solução de НСІ). À medida que o NaOH é adicionado, а 
solução fica menos ácida porque o NaOH começa a neutralizar 
o НСІ. O ponto de inflexão no meio da curva é o ponto de 
equivalência. Observe que o pH varia muito rapidamente 
próximo do ponto de equivalência (pequenas quantidades de 
base adicionada causam grandes variações do pH). Depois do 
ponto de equivalência, a solução é básica porque o НС1 foi 
completamente neutralizado e excesso de base está sendo 
adicionado à solução. A forma exata da curva de pH depende 
de diversos fatores, inclusive da força do ácido ou da base que 
está sendo titulado. Consideremos diversas combinações 
individualmente. 


EN 
ААА 


Início da titulação Ponto de equivalência 


FIGURA 16.5 Titulação Ácido-Base À medida que o OH” é adicionado em 
uma titulação, ele neutraliza o H*, formando água. No ponto de 
equivalência, a titulação está concluída. 


Acido Forte e Base Forte | 


Ponto de 
equivalência 


0 40 80 
Volume de NaOH adicionado (mL) 


FIGURA 16.6 Curva de Titulação: Ácido Forte + Base Forte Esta curva 
representa a titulação de 50 mL de HCI 0,100 M por NaOH 0,100 M. 


Titulação de um Ácido Forte por uma Base Forte 


Considere a titulação de 25,0 mL de НСІ 0,100 М por NaOH 
0,100 M. Começamos pelo cálculo do volume da base 
necessário para atingir o ponto de equivalência e, em seguida, 
o pH em diversos pontos durante a titulação. 


Volume de NaOH Necessário para Atingir o Ponto de 
Equivalência Durante a titulação, o hidróxido de sódio 
adicionado neutraliza o ácido clorídrico: 

HCl(ag) + NaOH(ag) — Н,О(0) + NaCl(aq) 


O ponto de equivalência é atingido quando o número de mols 
de base adicionada se iguala ao número de mols de ácido 
inicialmente na solução. Calculamos o número de mols inicial 
de ácido em solução a partir do seu volume e sua 
concentração: 

Número de mols inicial de НСІ = 0,0250 E х ro = 0,00250 mol de НСІ 
O número de mols de NaOH que deve ser adicionado é 
0,00250 mol de NaOH. Calculamos o volume de NaOH 


necessário a partir da sua concentração: 


Volume da solução de NaOH = 0,00250 mol х = (0,0250 L 


0.100 mol 


O ponto de equivaléncia é atingido quando 25,0 mL de NaOH 
tiverem sido adicionados. Nesse caso, as concentrações de 
ambas as soluções são idênticas, de modo que o volume da 
solução de NaOH necessário para atingir o ponto de 
equivalência é igual ao volume da solução de НСІ que está 
sendo titulada. 


pH Inicial (antes da Adição de Qualquer Base) O pH 
inicial da solução é simplesmente o pH de uma solução de НС1 
0,100 М. Como o НСІ é um ácido forte, a concentração de 
H,O" também é 0,100 Me o pH é 1,00: 
pH = —log[H;0"'] 
= —log(0,100) 
= 1,00 


0 25 50 
Volume de NaOH adicionado (mL) 


pH após a Adição de 5,00 mL de NaOH À medida que o 
NaOH é adicionado à solução, ele neutraliza o H,O': 


OH (ag) + HO (ag) —> 2 H,0(1) 
Calculamos o número de mols de H¿O* em qualquer ponto 
dado (antes do ponto de equivalência) pela utilização da 


estequiometria de reação — 1 mol de NaOH neutraliza 1 mol 
de НО". O número de mols inicial de Hj3O* (como foi 


calculado) é 0,00250 mol. Calculamos o número de mols de 
NaOH adicionados a 5,00 mL multiplicando o volume 
adicionado (em L) pela concentração da solução de NaOH: 


0,100 mol _ 


mol de NaOH adicionado = 0,00500 E x = (),000500 mol de NaOH 


A adição de OH” faz com que o número de mols de Н” 
diminua conforme mostra a tabela a seguir: 


0H (aq) + H,0*(aq) — 2 H,0(1) 


Antes da adição = 0,00 mol 0,00250 mol 
Adição 0,000500 mol — 
Após a adição = 0,00 mol 0,00200 mol 


Calculamos a concentração de H;O* dividindo o número de 
mols de HO” restante pelo volume total (volume inicial mais 
volume adicionado): 


+ _ 0,00200 mol de Н;О* > 
[НО] = ———— = 0,0667 М 
| 0,02501. + 0,005001. 


Volume inicial Volume adicionado 


Portanto, o pH é 1,18: 


pH = —log 0,0667 
= 1,18 
14 
12 
10 
т 8 
= 6 
4 
2 
0 
0 25 50 


Volume de NaOH adicionado (mL) 


0 25 50 
Volume de NaOH adicionado (mL) 


0 25 50 
Volume de NaOH adicionado (mL) 


pH após a Adição de 10,0, 15,0 e 20,0 mL de NaOH À 
medida que mais NaOH é adicionado, mais H,O% é 
neutralizado na solução. Calculamos o pH em cada um desses 
pontos da mesma maneira que calculamos o pH no ponto de 
5,00 mL. Os resultados tabulados são vistos a seguir: 


Volume (mL) pH 
10,0 1,37 
15,0 1,60 
20,0 1,95 


pH após a Adicáo de 25,0 mL de NaOH (Ponto de 
Equivaléncia) O pH no ponto de equivaléncia de uma 
titulação de ácido forte-base forte sempre será 7,00 (a 25 °С). 
No ponto de equivalência, a base forte neutraliza 


completamente o ácido forte. A única fonte de íons hidrônio, 
então, é a ionização da água. A [9,07], a 25 °C, a partir da 
ionização da água é 1,00 x 107 M e o pH é 7,00. 


pH após a Adição de 30,00 mL de NaOH À medida que 
é adicionado NaOH além do ponto de equivalência, ele se 
torna reagente em excesso. Calculamos o número de mols de 
OH em qualquer ponto dado (depois do ponto de 
equivalência) subtraindo o número de mols inicial de HO” do 
número de mols de ОНГ adicionado. O número de mols de 
OH” adicionado em 30,00 mL é: 

mol de NaOH adicionado = 0,0300 E х o = 0,00300 mol de NaOH 
O número de mols de OH — restantes depois da normalização 
é mostrado na tabela a seguir: 


OH(ag) + H,0*(aq) ——› 2 Н,0(/) 


Antes da adição = 0,00 mol 0,00250 mol 
Adição 0,000300 mol — 
Após a adição = 0,00050 mol = 0,00 mol 


Calculamos a concentração de OH” dividindo o número de 
mols de OH” restante pelo volume total (volume inicial mais 
volume adicionado): 

0,000500 mol OH 


[ОНГ] = - = (),00909 M 
0,0250 L + 0,0300 L 


Então, podemos calcular a [H,0'] e o pH; 


[H¿0*][0H] = 1074 


o 10714 Е 10714 
807] [OH] 0,00909 
= 1,10 x 1072 М 
pH = —log(1,10 х 107!) 
= 11,96 


0 25 50 
Volume de NaOH adicionado (mL) 


0 25 50 
Volume de NaOH adicionado (mL) 


pH após a Adição de 35,0, 40,0 e 50,0 mL de NaOH À 
medida que mais NaOH é adicionado, ele aumenta a 
basicidade da solução. Calculamos o pH em cada um desses 
pontos da mesma maneira que calculamos o pH no ponto de 
30,00 mL. Os resultados estão tabulados a seguir: 


Volume (mL) pH 
35,0 12,22 
40,0 12,36 


50,0 12,52 


Curva de pH Global A curva de pH global para a titulação 
de um ácido forte por uma base forte tem a característica 
forma de S que acabamos de representar graficamente. A 
curva global é a que é vista a seguir: 


Base Forte e Ácido Forte 


Após o ponto de equivalência 
(OH” em excesso) 


Antes do ponto de equivalência ~. 


N “T+. Ponto de equivalência 
(excesso de НО”) 


(pH = 7,0) 


0 25 50 
Volume de NaOH adicionado (mL) 


Resumindo a Titulação de um Ácido Forte por uma Base 
Forte: 


> O pH inicial é simplesmente o pH da solução de ácido forte 
a ser titulada. 


> Antes do ponto de equivalência, o H,O* está em excesso. 
Calcule a [H;0'] subtraindo o número de mols de OH” 
adicionado do número de mols inicial de НО" e dividindo 
pelo volume total. 


» No ponto de equivalência, nenhum dos reagentes está em 
excesso e o pH = 7,00. 


> Além do ponto de equivalência, o OH” está em excesso. 
Calcule a [OH] subtramdo o número de mols inicial de 
H,O* do número de mols de ОНГ adicionado e dividindo 


pelo volume total. 


A curva de pH da titulação de uma base forte por um ácido 
forte 6 apresentada na Figura 16.7. O cálculo dos pontos ao 
longo dessa curva é muito semelhante ao cálculo dos pontos 
ao longo da curva de pH da titulação de um ácido forte por 
uma base forte. A principal diferença é que a curva começa 


básica e, em seguida, torna-se ácida após o ponto de 
equivalência (em vez de ser o contrário). 


~ 


Base Forte e Ácido Forte 


pH 


equivalência 


0 10 20 30 40 50 
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FIGURA 16.7 Curva de Titulação: Base Forte + Ácido Forte Esta curva 
representa a titulação de 25,0 mL de NaOH 0,100 M por HCI 0,100 M. 


EXEMPLO 16.6 Curva de pH da Titulação Ácido Forte-Base Forte 


Uma amostra de 50,0 mL de hidróxido de sódio 0,200 M é 
titulada por ácido nítrico 0,200 M. Calcule o pH: 


(a) após a adição de 30,00 mL de HNO; 
(b) no ponto de equivalência 
SOLUÇÃO 


(a) Comece pelo cálculo da quantidade inicial de NaOH (em 
mols) a partir do volume e molaridade da solução de 
NaOH. Como o NaOH é uma base forte, ele se dissocia 
completamente, e então o número de mols de OH” é igual 
ao número de mols de NaOH. 


_ 0,200 mol 
mols de NaOH = 0,0500 E x TZ 


= (0,0100 mol 
mols de OH = 0.0100 mol 


Calcule a quantidade de HNO; (em mols) adicionado 
em 30,0 mL a partir da molaridade da solução de 
HNO.. 


À medida que o HNO, é adicionado à solução, ele 
neutraliza parte do OH —. Calcule o número de mols de 
ОНГ restante montando uma tabela baseada na reação 
de neutralização que mostre o número de mols de OH” 
antes da adição, o número de mols de H;O* adicionado 
e o número de mols restantes após a adição. 


Calcule a concentração de OH” dividindo o número de 
mols de OH” restante pelo volume total (volume inicial 
mais volume adicionado). 


Calcule o рОН a partir da [OH]. 


Calcule o pH a partir do pOH utilizando a equacáo pH 
+ pOH = 14. 


i a 0.200 mol 
mol de HNO, adicionado = 0,0300 L х T 


0,00600 mol de HNO, 


0Ҥ`(ад) + Н,0-(а9) — 2 H,0(/) 


Antes da 0,0100 mol =0,00 mol 
adição 
Adição 0,00600 mol 


Após a adição 0,0040 mol 0,00 mol 


0.0040 mol 


0.0500 L + 0.0300 L 
= 0,0500М 


[OH ] = 


рОН = —log(0,0500) 


= 1,30 

рН = 14 – pOH 
= 14 — 1,30 
= 12,70 


(Б) No ponto de equivalência, а base forte neutraliza 
completamente o ácido forte. А [9,07], a 25 °C, a partir 
da ionização da água é 1,00 x 107 M e, dessa maneira, o 
pH é 7,00. 


pH = 7,00 
EXERCÍCIO DE REVISÃO 16.6 


Calcule o pH da titulação do Exemplo 16.6 após a adição de 60,0 mL de HNO, 
0,200 М. 


1arãn é 
Associação oríceitual 16.5 Ponto de Equivalência da Titulação 


O número de mols de ácido no balão à direita será titulado por 
uma base forte. Que marca na bureta próxima do balão indica 
a quantidade de base necessária para atingir o ponto de 
equivalência? 


(a) A 
(b) B 
(с) С 
(d) р 


Titulação de um Ácido Fraco por uma Base Forte 


Considere a titulação de 25,0 mL de HCHO, 0,100 М por 
NaOH 0,100 М. 
МаОН(а4) + НСНО, (ад) ——> Н›О() + МаСНО(ад) 


As concentrações e os volumes aqui são idênticos àqueles da 
nossa titulação anterior, onde calculamos a curva de pH da 
titulação de um ácido forte por uma base forte. A única 
diferença é que o HCHO, é um ácido fraco (ao invés de um 
ácido forte). Começamos calculando o volume necessário para 
atingir o ponto de equivalência da titulação. 


Volume de NaOH Necessário para Atingir o Ponto de 
Equivalência A partir da estequiometria da equação, 
podemos ver que o ponto de equivalência ocorre quando a 
quantidade (em mols) de base adicionada se iguala à 
quantidade (em mols) de ácido inicialmente na solução. 


0,100 mol 


Número de mols inicial de HCHO, = 0,0250 L x = (0,00250 mol de HCHO, 


A quantidade de NaOH que deve ser adicionada é 0,00250 mol 
de NaOH. Portanto, o volume de NaOH necessário é: 


IL 
Volume de solução de NaOH = 0,00250 mol x 0.100 mol = 0,0250 L de solução de NaOH 


O ponto de equivalência ocorre quando 25,0 mL de base 
tiverem sido adicionados. Observe que o volume de NaOH 
necessário para atingir o ponto de equivalência para esse ácido 
fraco é idêntico ao exigido para um ácido forte. O volume do 
ponto de equivalência em uma titulação acido-base não 
depende de o ácido que está sendo titulado ser um ácido forte 
ou um ácido fraco; ele depende apenas da quantidade (em 
mols) de ácido presente na solução antes da titulação ter 
início e da concentração da base adicionada. 


pH Inicial (antes da Adição de Qualquer Base) O pH 
inicial da solução é o pH de uma solução de HCHO, 0,100 M. 
Como o HCHO, é um ácido fraco, calculamos a concentração 
do НО e o pH resolvendo um problema de equilíbrio para a 
ionização do НСНО,. O procedimento para resolver 
problemas de ionização de ácidos fracos é dado nos Exemplos 
15.5 e 15.6. Apresentamos um cálculo altamente condensado 
neste ponto (o К, do HCHO, é 1,8 x 10). 
HCHOs(ag) + HO() == HO (ag) + СНО, (ag) 


[HCHO,] [H,0*] [CHO,7] 

Inicial 0,100 =0,00 0,00 
Variacáo -X +x +x 
Equilíbrio 0,100 -x X X 

_ [H30"][CHO; |] 
" [HCHO»] 

= ЕТ = (x é pequeno) 
1,8 х 104 = — 


0.100 
х = 4,24 х 107? 


Portanto, [9,07 = 4,24 x 10° М. 
pH = —log(4,24 х 1073) 
= 2,37 
Observe que о pH inicialmente está а um valor maior (menos 
ácido) que o é para um ácido forte da mesma concentração, 
conforme esperado, pois o ácido é fraco. 


0 25 50 
Volume de NaOH adicionado (mL) 


pH após a Adição de 5,00 mL de NaOH Na titulação de 
um ácido fraco por uma base forte, o NaOH adicionado 
converte uma quantidade estequiométrica do ácido em sua 
base conjugada. Conforme calculamos anteriormente, 5,00 
mL da solução de NaOH 0,100 M contêm 0,000500 mol de 
OH”. Quando 0,000500 mol de OH” é adicionado à solução de 
ácido fraco, o ОН reage estequiometricamente сот o HCHO, 
fazendo com que a quantidade de HCHO, diminua em 
0,000500 mol e a quantidade de CHO, aumente em 0,000500 
mol. Isto é muito semelhante ao que acontece quando você 
adiciona uma base forte a um tampão, e está resumido na 
tabela a seguir: 


OH (ag) + HCHO,(aq) ——> Н,0(/) + CHO, (ag) 


Antes da = 0,00 mol 0,00250 mol — 0,00 mol 
adição 
Adição 0,000500 — — — 


mol 


Após а = 0,00 mol 0,00200 mol — 0,000500 
adição mol 


Observe que, após a adição, a solução contém quantidades 
significativas de um ácido (HCHO,) e sua base conjugada 
(СНО) — a solução agora é um tampão. Para calcular o pH 
de um tampão (quando a aproximação de que x é pequeno se 
aplica, como é o caso aqui), podemos usar a equação de 
Henderson-Hasselbalch e o pK, do НСНО, (que é 3,74): 


[base] 
Н = рК +i 
р = Pla © ОБ Чо] 
0,000500 
= 3.74 + log 
% 0,00200 
= 3,74 — 0.60 
= 3,14 
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Volume de NaOH adicionado (mL) 


Ponto correspondente à metade 
do ponto de equivalência 
(pH = рК) 


Volume de NaOH adicionado (mL) 


pH após a Adição de 10,0, 12,5, 15,0 e 20,0 mL de 
NaOH А medida que se adiciona mais NaOH, ele converte 
mais HCHO, em CHO,. Calculamos as quantidades relativas 
de HCHO, e СНО, em cada um desses volumes utilizando a 
estequiometria de reação e, então, calculamos o pH do tampão 
resultante usando a equação de Henderson—Hasselbalch 
(conforme fizemos para o pH em 5,00 mL). O número de mols 
de HCHO, e СНО» (após adição do OH”) em cada volume e o 
pH correspondentes são tabulados como vemos a seguir: 


Volume (mL) mol de HCHO, mol de CH0,- pH 
10,0 0,00150 0,00100 3,56 
12,5 0,00125 0,00125 3,74 
15,0 0,00100 0,00150 3,92 
20,0 0,00050 0,00200 4,34 


À medida que a titulação prossegue, mais do HCHO, é 
convertido na base conjugada (СНО). Observe que um 
volume de NaOH adicionado de 12,5 mL corresponde a 
metade do ponto de equivalência. A esse volume, metade do 
número de mols inicial de HCHO, foi convertida em СНО, 
resultando em quantidades iguais de ácido fraco e base 
conjugada. Para qualquer tampão no qual as quantidades de 
ácido fraco e base conjugada são iguais, o pH = pK,: 


А [base] 
pH = pK, + log — 
[ácido] 


Se [base] = [ácido], entáo, [base]/[ácido] = 1. 
pH = рк, + log 1 
= рк, +0 
= рк, 


Сото pH = рК, a meio caminho do ponto de equivalência, a titulação 
pode ser utilizada para medir o pK, de um ácido. 


pH após a Adição de 25,0 mL de NaOH (Ponto de 
Equivalência) No ponto de equivalência, foi adicionado 
0,000250 mol de ОНГ e, portanto, todo o HCHO, foi 
convertido na sua base conjugada (CHO,) conforme 
resumimos na tabela a seguir: 


0H (aq) + HCHO,(aq) —— H,0() + СНО, (ag) 


Antes da = 0,00 mol 0,00250 mol — 0,00 mol 
adição 

Adição 0,00250 mol — — — 
Após а = 0,00 mol 0,00 mol — 0,00250 mol 
adição 


A solução deixou de ser tampão (ela não mais contém 
quantidades significativas de ácido fraco e sua base 
conjugada). Ao invés disso, a solução contém um íon (CHO, ) 
agindo como uma base fraca. Você aprendeu como calcular o 
pH de soluções como essa na Seção 15.8 (veja o Exemplo 
15.14) resolvendo um problema de equilíbrio que envolvia a 
ionização da água por uma base fraca (CHO, ): 
CHO, (aq) + H,0() == HCHOs(ag) + OH (ag) 


Calculamos a concentração inicial de СНО, para o problema 
de equilíbrio dividindo o número de mols de СНО, (0,00250 
mol) pelo volume total no ponto de equivaléncia (volume 
inicial mais volume adicionado): 


Número de mols de CHO,” no ponto de equivalência 


_ _ 0,00250 mol 
[CHO;”] = ==; = 0,0500 M 
E 0,0250L + 0,0250 L 


Volume inicial Volume adicionado 
no ponto de equivaléncia 
Entáo, prossiga resolvendo o problema de equilíbrio conforme 
mostrado de forma condensada como vemos a seguir: 
CHO, (aq) + Н,О() ==> HCHO(aq) + OH (ag) 


[CHO,] [HCHO,] [0H] 
Inicial 0,0500 0,00 =0,00 
Variacáo —X +Х +x 
Equilíbrio 0,0500 — x X X 


Antes de substituir na expressão de Къ, determinamos o valor 
de Къа partir de K, do ácido fórmico (К, = 1,8 x 10) e Kw: 

K, x КЬ = Ky 
К 1,0 x 10! 


= -11 
К, 18x 104 29 х 19 


Kp = 


Em seguida, substituímos as concentrações de equilibrio da 
tabela anterior na expressão de Къ: 

‚ [HCHO>][OH”] 

° [CHO)] 


х? 
(хёре эй 
0,0500 — х х е pequeno) 


х 
0,0500 


5.6 х 10! = 


1,7 х 10% 


- 
| 


Lembre-se de que x representa a concentração do íon 
hidróxido. Calculamos a [НО] e o pH: 
[OH] = 1,7 х 10M 
ІН,0 [ОНТ] = К, = 1,0 x 104 
[H30*](1,7 х 10%) = 1,0 x 10% 
[H30*] = 5,9 х 10M 
pH = —log[H,0*] 
= —log(5,9 X 107?) 
= 8,23 


Observe que o pH no ponto de equivalência não é neutro, mas 
básico. 4 titulação de um ácido fraco por uma base forte 
sempre tem um ponto de equivalência básico porque, no ponto 
de equivalência, todo o ácido foi convertido em sua base 
conjugada, resultando em uma solução fracamente básica. 

14 


12 


pH 


0 25 50 
Volume de NaOH adicionado (mL) 


pH após a Adição de 30,00 mL de NaOH Neste ponto da 
titulação, foi adicionado 0,00300 mol de OH”. O NaOH, dessa 
forma, tornou-se o reagente em excesso, conforme mostra a 
tabela a seguir: 


0H (aq) + HCHO,(aq) —— H,0() + СНО, (ад) 


Antes da = 0,00 mol 0,00250 mol — 0,00 mol 
adição 


Adição 0,00300 mol — = = 


Após а = 0,00050 0,00 mol — 0,00250 mol 
adicáo mol 


A solugáo agora é uma mistura de uma base forte (NaOH) e 
uma base fraca (СНО). A base forte domina completamente 
a base fraca e podemos calcular o pH considerando somente a 
base forte (conforme fizemos na titulação de um ácido forte e 
uma base forte). Calculamos a concentração de OH” dividindo 
o número de mols de OH” restante pelo volume total (volume 
inicial mais volume adicionado): 
0,00050 mol de OH” 


[ОНГ] = = 0,0091 M 
0,0250 L + 0,0300 L 
Podemos, então, calcular а [H;0'] e o pH: 
[H¿0][0H] = 107! 
1074 10" ? 
[H30*] = — = = 1,10 х 1072 М 
[OH] 0.0091 


pH = —log(1,10 х 1072) 
= 11,96 
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Volume de NaOH adicionado (mL) 


pH após a Adição de 35,0, 40,0 e 50,0 mL de NaOH À 
medida que mais NaOH é adicionado, a basicidade da solução 


pH 


aumenta cada vez mais. Calculamos o pH em cada um desses 
volumes da mesma maneira que calculamos o pH em 30,00 
mL de NaOH adicionado. Os resultados são tabulados como 
vemos a seguir: 


Volume (mL) pH 
35,0 12,22 
40,0 12,36 
50,0 12,52 


Curva Global de pH A curva global de pH da titulação de 
um ácido fraco por uma base forte tem uma forma S 
característica semelhante à da titulação de um ácido forte por 


uma base forte. A principal diferença é que o pH do ponto de 
equivalência é básico (não neutro). Observe que calcular o pH 
em diferentes regiões durante toda a titulação envolve resolver 
diferentes tipos de problemas ácido-base, todos os quais 
encontramos anteriormente. 


f 


Ácido Fraco e Base Forte ] 
М, 


Antes do ponto de equivalência 
(faixa de tamponamento) 10 


~ Após o ponto de equivalência 
(ОНГ em excesso) 


` Ponto de equivalência 
(base conjugada fraca) 


pH inicial (ácido fraco) — — 


Volume de NaOH adicionado (mL) 


Resumindo Titulacáo de um Ácido Fraco por uma Base 
Forte: 


> O pH inicial é o da solução de ácido fraco a ser titulada. 
Calcule o pH resolvendo um problema de equilíbrio 
(semelhante aos Exemplos 15.5 e 15.6) usando a 
concentração do ácido fraco como a concentração inicial. 


> Entre o pH inicial e o ponto de equivalência, a solução se 
torna um tampão. Utilize a estequiometria de reação para 
calcular as quantidades de cada componente do tampão e, 
então, use a equação de Henderson-Hasselbalch para 
calcular o pH (conforme no Exemplo 16.3). 


> A meio caminho até ao ponto de equivalência, os 
componentes do tampão são exatamente iguais e pH = pK, 


» No ponto de equivalência, o ácido foi todo convertido em 
sua base conjugada. Calcule o pH resolvendo um problema 
de equilíbrio da ionização da água pelo íon agindo como 
base fraca (semelhante ao Exemplo 15.14). (Calcule a 
concentração do íon que age como base fraca dividindo o 


número de mols do íon pelo volume total no ponto de 


equivalência.) 


> Além do ponto de equivalência, о OH” está em excesso. 
Ignore a base fraca e calcule a [ОН | subtraindo o número 
de mols inicial do ácido fraco do número de mols de OH” 
adicionado e dividindo pelo volume total. 


EXEMPLO 16.7 Curva de pH da Titulação de Ácido Fraco-Base 


Forte 


Uma amostra de 40,0 mL de HNO, 0,100 M é titulada por 
KOH 0,200 M. Calcule: 


(a) o volume necessário para atingir o ponto de equivalência 
(b) o pH após adição de 5,00 mL de KOH 


(c) o pH a meio caminho do ponto de equivalência 
SOLUÇÃO 


(a) O ponto de equivalência ocorre quando a quantidade (em 
mols) de base adicionada se iguala à quantidade (em 
mols) de ácido inicialmente na solução. Comece 
calculando a quantidade (em mols) de ácido inicialmente 
presente na solução. A quantidade (em mols) de KOH 
que deve ser adicionada é igual à quantidade do ácido 
fraco. 


Calcule o volume de KOH necessário a partir do 
número de mols de KOH e da molaridade. 


0,100 mol 
mol de HNO, = 0.0400 E x 


2 


= 4.00 x 10° mol 


mol de KOH necessário = 4,00 х 107° mol 


IL 
0,200 mol 
= 0,0200 L solução de KOH 
= 20,0 mL solucáo de KOH 


volume da solução de КОН = 4,00 х 107% mol х 


(b) Utilize a concentração da solução de KOH para calcular 
a quantidade (em mols) de OH” em 5,00 mL da solução. 


Prepare uma tabela mostrando os números de mols de 
HNO, e NO; antes e após a adição de 5,00 mL. A 
adição do KOH reduz estequiometricamente a 
concentração de HNO, e aumenta a concentração de 
NO. 


Como a solução agora contém quantidades 
significativas de um ácido fraco e sua base conjugada, 
use a equação de Henderson—Hasselbalch e o pK, do 
HNO, (que é 3,34) para calcular o pH da solução. 

0,200 mol 


#72 
= 1.00 x 10? mol de OH” 


mol de OH” = 5,00 х 10° E x 


ОН-(ад) + HNO,(ag) — H,0(1) + NO, (ag) 


Antes da =0,00 mol 4,00 x 10° — 0,00 
adição mol mol 
Adição 1,00 x 10º — — — 


mol 


Após a adição =0,00 mol 3,00 x 107? — 1,00 
mol x 


[base] 
[ácido] 
1,00 x 10° 
3,00 x 10% 
3,34 — 0,48 = 2,86 


| 


pH = pK, + log 


= 3,34 + log 


(c) A meio caminho do ponto de equivalência, a quantidade 
da base adicionada é exatamente metade da quantidade 
inicial de ácido. A base converte exatamente metade do 
HNO, a NO», resultando em quantidades iguais do 
ácido fraco e sua base conjugada. Portanto, o pH é igual 


ao pKa. 
ОН-(ад) + HNO,(aq) — H,0(/) + NO, (aq) 
Antes da =0,00 mol 4,00 x 10? — 0,00 mol 
adição mol 
Adição 2,00 x 107? — — — 
mol 
Após a =0,00 mol 2,00 x 10º — 2,00 x 10° 
adição mol mol 
Н [base] 
pH = pK, + log — 
[ácido] 
2,00 х 10? 
= 3,34 + 108 ————— 
2,00 х 10” 


= 3,34 + 0 = 3,34 
EXERCÍCIO DE REVISÃO 16.7 


Determine o pH no ponto de equivalência рага a titulação de HNO, е КОН по 
Exemplo 16.7. 


A Titulação de uma Base Fraca por um Ácido Forte 


A curva de pH da titulação de uma base fraca por um ácido 
forte é apresentada na Figura 16.8. O cálculo dos pontos ao 
longo dessa curva é muito semelhante ao cálculo dos pontos 
ao longo da curva de pH da titulação de um ácido fraco por 
uma base forte (que acabamos de fazer). As diferenças 
principais são que a curva começa básica e tem um ponto de 
equivalência ácido. Calculamos o pH па região de 


[base] 
ácidoP 


tamponamento utilizando pH = pK, + log | em que o pK, 


corresponde ao ácido conjugado da base que está sendo 
titulada. 


japin é 
Associação oríceitual 16.6 о Ponto Correspondente à Metade do Ponto de Equivalência 


Qual é o pH no ponto correspondente à metade do ponto de 
equivalência na titulação de uma base fraca por um ácido 
forte? O pK, da base fraca é 8,75. 


(a) 8,75 
(b) 7,0 

(с) 5,25 
(d) 4,37 


A Titulação de um Ácido Poliprótico 


Quando um ácido diprótico é titulado por uma base forte, se 
K, e K, são suficientemente diferentes, a curva de pH terá 
dois pontos de equivalência. Por exemplo, a Figura 16.9 
mostra a curva de pH da titulação de ácido sulfuroso (H,SO,) 


por hidróxido de sódio. Lembre-se, da Seção 15.9, de que o 


ácido sulfuroso ioniza-se em duas etapas, como vemos a 


Base Fraca e Ácido Forte 


Ponto correspondente 
à metade do ponto 
de equivalência 


seguir: 


Volume de HCl adicionado (mL) 


FIGURA 16.8 Curva de Titulação: Base Fraca por Ácido Forte Esta curva 
representa a titulação de NH; 0,100 М por HCI 0,100 M. 


Titulação de um Ácido Poliprótico 


0 10 20 30 40 50 60 70 80 
Volume de NaOH adicionado (mL) 


FIGURA 16.9 Curva de Titulação: Ácido Diprótico por Base Forte Esta 
curva representa a titulação de 25,0 mL de H2503 0,100 М por NaCl 0,100 
M. 


H,SO-(aq) == H'(aq) + HSO; (ag) К, = 1,6 х 107 
HSO; (aq) == H'(aq) + SO; (aq) K, = 6,4 X 10% 


O primeiro ponto de equivalência da curva de titulação 
representa a titulação do primeiro próton, enquanto o segundo 
ponto de equivalência representa a titulação do segundo 
próton. Observe que o volume necessário para atingir o 
primeiro ponto de equivalência é idêntico ao volume 
necessário para atingir o segundo ponto porque o número de 
mols de H,SO;, na primeira etapa, determina o número de 
mols de HSO; na segunda etapa. 


Associação Conceitual 16. Ї Titulações Ácido-Base 


Considere as três titulações a seguir: 


(i) titulação de 25,0 mL de um ácido fraco monoprótico 
0,100 M por NaOH 0,100 M 


(ii) titulação de 25,0 mL de um ácido fraco diprótico 0,100 M 
por NaOH 0,100 M 


(iii)titulação de 25,0 mL de um ácido forte 0,100 М por 
NaOH 0,100 М 


Que afirmativa é mais provável de ser verdadeira? 
(a) Todas as três titulações têm o mesmo pH inicial. 


(b) Todas as três titulações têm o mesmo pH no seu primeiro 
ponto de equivaléncia. 


(с) Todas as três titulações exigem o mesmo volume de 
NaOH para atingir o seu primeiro ponto de equivalência. 


Indicadores: Cores que Dependem do pH 


Podemos monitorar o pH de uma titulação ou com um 
peagâmetro ou um indicador. O monitoramento direto do pH 
com um medidor produz dados como as curvas de pH que 
examinamos anteriormente, permitindo a determinação do 
ponto de equivalência a partir da própria curva de pH, 
conforme mostra a Figura 16.10. Com um indicador, 
dependemos do ponto onde o indicador muda de cor — 
chamado de ponto final — para determinar o ponto de 
equivalência, conforme mostrado na Figura 16.11. Com o 
indicador correto, o ponto final da titulação (indicado pela 
mudança de cor) ocorre no ponto de equivalência (quando o 
número de mols de ácido e de base se igualam). 


| NaOH(aq) 


FIGURA 16.10 Monitoramento do pH durante uma Titulação Um 
peagâmetro monitora o pH durante a titulação. O ponto de inflexão da 
curva de pH resultante indica o ponto de equivalência. 


Utilização de um Indicador 


pH 
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FIGURA 16.11 Monitoramento da Mudança de Cor durante uma 
Titulação Titulação de HC5H305 0,100 М por NaOH 0,100 М. O ponto final 
de uma titulação é assinalado pela mudança de cor de um indicador 
apropriado (neste caso, a fenolftaleína). 

Um indicador é um ácido orgânico fraco que tem uma cor 
diferente da base conjugada. Por exemplo, a fenolftaleína (cuja 
estrutura é apresentada na Figura 16.12) é um indicador 
comum cuja forma ácida é incolor e cuja forma básica 
conjugada é rosa. Se admitirmos que HIn represente a forma 
ácida de um indicador genérico e In a forma básica 
conjugada, teremos o equilíbrio a seguir: 


HIn(ag) + H,0(1) == Hx0*(ag) + In (aq) 


cor 1 сог2 
Como а cor é intensa, é exigida apenas uma pequena 
quantidade de indicador — uma quantidade que não afete o 
pH da solução ou o ponto de equivalência da reação de 
neutralização. Quando a [H,0'] varia durante a titulação, o 
equilíbrio se desloca em resposta. Em pH baixo, a [H,0'] é 
alta e o equilíbrio se desloca para a esquerda, resultando em 


uma solução de cor 1. À medida que a titulação prossegue, а 
[H30*] diminui, deslocando o equilíbrio para a direita. Como a 
variação de pH é grande próximo do ponto de equivalência da 
titulação, há uma grande variação da [H;O*] próximo do ponto 
de equivalência. Contanto que o indicador correto seja 
escolhido, também һа uma variação significativa 
correspondente da cor. Para a titulação de um ácido forte por 
uma base forte, uma gota da base próximo do ponto final 
geralmente é suficiente para mudar o indicador da cor 1 para a 
cor 2. 


Fenolftaleína, um Indicador Comum 


Ácido – Incolor Básico – Rosa 


FIGURA 16.12 Fenolftaleína A fenolftaleína, um composto fracamente 
ácido, é incolor. Sua base conjugada é rosa. 

A cor de uma solução que contém um indicador depende 
das concentrações relativas de Нш e In. Como uma regra útil, 
podemos supor o seguinte: 

[In ] 
с -———— 

[HIn] 

[In ] 
е 

[HIn] 


[In ] 
e 
[HIn] 


= l, a solução indicadora terá cor intermediária. 


- 


\/ 


10, a solução indicadora terá a cor de In . 


< 0,1, a solução indicadora terá a cor de HIn. 


Com a equação de Henderson—Hasselbalch, podemos obter 
uma expressão da razão [In ]/[HIn]: 


[base] 
O 


H = рк, +1 

р Pia = 198 Tácido) 

[In] 

= pK, + log 

P*a © 298 Im] 

| [In ] H K 
о = = E 
2 Hij = PH — РК: 


[In] _ 
[HIn] 


(РН =рК) 


Considere os três valores de pH a seguir relativos ао pK, e as 
cores correspondentes da solução indicadora: 


Cor da Solução 


pH (relativo ao рК.) Razão [їп ]/[Н!п] Indicadora 

pH= pk, In) mo — 1 Cor intermediária 
[Hin] 

рН = рк, +1 LE IRES = 10 Cor de In” 
[Hin] 

pH = рк, – 1 [п] _ 10 = 0.10 ordeHin 
[Hin] 


Quando o pH da solugáo é igual ao pK, do indicador, a solugáo 
terá uma cor intermediária. Quando o pH for 1 unidade (ou 
mais) acima do pK,, o indicador será da cor de In”, e quando o 
pH for 1 unidade (ou mais) abaixo do pK,, o indicador será da 
cor de HIn. Conforme você pode observar, o indicador muda 
de cor dentro de uma faixa de duas unidades de pH 
centralizada no pK, (Figura 16.13). A Tabela 16.1 mostra 
vários indicadores e suas cores em função do pH. 


Mudanças de Сог do Indicador: 
Co Vermelho de Metila __— —ć 


In 


FIGURA 16.13 Mudança de Cor do Indicador Um indicador (neste caso, 
o vermelho de metila) geralmente muda a cor em uma faixa de duas 
unidades de pH. (O pH de cada solução está marcado no tubo de ensaio 
correspondente.) 


TABELA 16.1 Faixas de Mudanças de Cor de Diversos Indicadores 
Ácido-Base 


2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 


a. * 
Violeta cristal ES 
Azul de timol ш ш 
Eritrosina В E 
2,4-Dinitrofenol Ши 
Е 


Azul de bromofenol 
Verde de bromocresol 
Vermelho de metila 
Preto Eriocromo T* 


| 
Roxo de bromocresol = 
A 


Alizarina 

Azul de bromotimol 

Vermelho de fenol 

m-Nitrofenol 

o-Cresolftaleína = Š 
Fenolftaleina Е _ 

Timolftaleína = 


Amarelo de alizarina R | 


*Marca comercial da CIBA GEIGY CORP. 


16.5 Equilíbrios de Solubilidade e a Constante do 
Produto de Solubilidade 


Lembre-se, do Capítulo 4, de que um composto é considerado 
solúvel se ele se dissolve em água, e insolúvel, se não se 
dissolve. Lembre-se também que, com as regras de 
solubilidade da Tabela 4.1, pudemos classificar compostos 
iónicos simplesmente como solúveis ou insolúveis. Agora 
temos as ferramentas para examinar os graus de solubilidade. 


Podemos entender melhor a solubilidade de um composto 
iônico aplicando o conceito de equilíbrio ao processo de 
dissolução. Por exemplo, podemos representar a dissolução do 
fluoreto de cálcio em água na forma de um equilíbrio: 


CaF(s) == Ca** (aq) + 2F (aq) 


A constante de equilíbrio de uma equacáo química que 
representa a dissolução de um composto iônico é a constante 
do produto de solubilidade (K,,). Para o CaF,, a expressão da 
constante do produto de solubilidade é: 


K, = [Са ЕТ 


Observe que, conforme discutimos na Seção 14.5, os sólidos 
são omitidos na expressão de equilíbrio porque a concentração 
de um sólido é constante (ela é determinada pela massa 
específica e não varia quando é adicionado mais sólido). 


O valor de K, é uma medida da solubilidade de um 
composto. A Tabela 16.2 lista os valores de КЪ para uma série 
de compostos iónicos. Uma lista mais completa pode ser 
encontrada no Apéndice ПС. 


K, e a Solubilidade Molar 


Lembre-se, da Seção 12.2, de que a solubilidade de um 
composto é a quantidade do composto que dissolve em uma 
certa quantidade de líquido. A solubilidade molar é a 
solubilidade em unidades de mols por litro (mol/L). Podemos 
calcular a solubilidade molar de um composto diretamente de 
Къ. Considere o cloreto de prata: 


AgCl(s) == Ар (ад) + СІ (ag) Kp = 1,77 X 10% 


TABELA 16.2 Constantes do Produto de Solubilidade (K,.) 
Selecionadas, a 25 °С 


Composto Fórmula К. Composto Fórmula Kys 
Brometo de PbBr, 4,67 x Hidróxido de Ca(0H), 4,68 x 
chumbo(Il) 10% cálcio 10% 
Brometo de AgBr 5,35 X Hidróxido de Fe(0H), 4,87 х 
prata 10 ferro(Il) 107 
Carbonato СаСО, 4,96 х Hidróxido de Mg(0H), 2,06 x 
de cálcio 107 magnésio 1073 
Carbonato FeCO, 3,07 x lodeto de Agl 8,51 x 
de ferro(Il) 101 prata 10" 
Carbonato MgCO, 6,82 x Sulfato de Ваѕ0, 1,07 х 
de magnésio 10° bário 107% 
Cloreto de РЫС, 1,17 х Sulfato de CaSO, 7,10 x 
chumbo(Il) 1075 cálcio 1075 
Cloreto de AgCl 1,77 X Sulfato de PbSO, 1,82 x 
prata 107° chumbo(Il) 107° 
Cromato de Ag,CrO, 112х Sulfato de CuS 1,27 X 
prata 10-7? собге(11)* 107 


Fluoreto de BaF, 2,45 х Sulfeto de PbS 9,04 x 


bário 107 chumbo(Il)* 107 


Fluoreto de CaF, 1,46 x Sulfeto de FeS 3,112 х 
cálcio 10 ferro(11)* 10-7? 
*0 equilíbrio do sulfeto é do tipo: MS(s) + H50(1) ==> М {aq} + HS (ag) + ОН (ag) 


Observe que K, não é a solubilidade molar, mas a constante 
do produto de solubilidade. A constante do produto de 
solubilidade tem apenas um valor a uma dada temperatura. No 
entanto, a solubilidade pode ter diferentes valores em 
diferentes tipos de soluções. Por exemplo, devido ao efeito do 
íon comum, a solubilidade do AgCl em água pura é diferente 
da sua solubilidade em uma solução de NaCl, ainda que a 
constante do produto de solubilidade seja a mesma para ambas 
as soluções. Observe ainda que a solubilidade do AgCI está 
diretamente relacionada (pela estequiometria de reação) à 
quantidade de Ag' e CI presentes na solução quando o 
equilíbrio é atingido. Consequentemente, a determinação da 
solubilidade molar a partir da K,, envolve a resolução de um 
problema de equilíbrio. Para o AgCl, montamos uma tabela 
ТУЕ para a dissolução do AgCl em seus íons em água pura: 


AgCl(s) == Ag (ag) + СІ (ад) 


[АҒ] [CH 
Variação +5 +5 
Equilíbrio S S 


Alternativamente, a variável x pode ser utilizada no lugar de 5, 
conforme foi feito para outros cálculos de equilíbrio. 


Admitamos que 5 representa a concentração de AgCl que se 
dissolve (que é a solubilidade molar) e, então, representemos 


as concentrações dos íons formados em termos S. Nesse caso, 
рага cada mol de AgCI que se dissolve, são produzidos 1 mol 
de Ag' e 1 mol de СГ. Portanto, as concentrações de Ар’ e СГ 
presentes na solução são iguais a 5. Substitundo as 
concentrações de Ag' e СГ na expressão da constante do 
produto de solubilidade, temos: 

[Ag ][C17] 

SXS 

E 


К 


ps 


Il 


| 


Portanto, 


5 = УК, 


V1,77 х 1079 
= 1,33 х 10M 
A solubilidade molar do AgCl é 1,33 х 107? mol por litro. 


EXEMPLO 16.8 Cálculo da Solubilidade Molar a partir de К, 


Calcule a solubilidade molar do PbCl, em água pura. 
SOLUÇÃO 


Comece escrevendo a reação pela qual o PbCl, sólido se 
dissolve em seus íons aquosos constituintes e escreva a 
expressão correspondente de Kps- 

PbCly(s) == РЬ" (ag) + 2 CI (ag) 

Kps = [РЫ ИСІ]? 
Refira-se à estequiometria da reação e prepare uma tabela 
ГУЕ, mostrando as concentrações de equilíbrio do Pb? e CI 
em relação a S, a quantidade de PbCl, que se dissolve. 


PbChh(s) = Pb” (ag) + 2 Сад) 


[Pb] [О] 


Inicial 0,00 0,00 
Variação +5 +25 
Equilíbrio $ 25 


Substitua as expressões de equilíbrio do [Pb*'] e do [СГ] da 
etapa anterior na expressão de Kps- 


Resolva рага 5 e substitua o valor numérico de КЪ, (na Tabela 
16.2) para calcular S. 
кь = [Pb** [C17] 
= SOS? = 45° 


$ = һы лн = 1,43 х 10?M 
\ + 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 16.8 


Calcule a solubilidade molar do Fe(OH), em água pura. 


Química no Cotidiano 


ua Dura 


m muitos locais dos Estados Unidos, concentrações 

significativas de CaCO, e MgCO, se dissolvem no 
escoamento da água de chuva à medida que esta flui pelos 
solos ricos nesses compostos. A água que contém íons cálcio e 
magnésio dissolvidos é conhecida como água dura. А água 
dura não é um risco à saúde porque ambos, o cálcio e o 
magnésio, são partes de uma dieta saudável. No entanto, sua 
presença na água pode ser um inconveniente. Devido à sua 


solubilidade relativamente baixa, а água fica saturada de 
CaCO, e MgCO, à medida que evapora. Se a evaporação 
continua, alguns íons dissolvidos precipitam na forma de sais. 
Tais precipitados aparecem como depósitos escamosos em 
torneiras, pias ou panelas. Lavar carros ou pratos com água 
dura deixa manchas de CaCO, e MgCO:. 


A água pode ser amaciada com descalcificadores. Esses 
dispositivos substituem os íons Са?" e Mg” presentes na água 
dura por íons como o K* ou o Na”. Como os sais de potássio е 
sódio são solúveis, eles não formam depósitos escamosos da 
maneira que o fazem os íons Ca” e Mg”. No entanto, quando 
o sódio é usado para descalcificar água potável, a água 
resultante tem um alto teor de sódio, uma desvantagem para 
aqueles que devem controlar a ingestão de sódio devido à 
pressão sanguínea elevada. 


Questão 


Utilize os valores de K, da Tabela 16.2 para calcular a 
solubilidade molar do CaCO, e do MgCO,. Que massa de 
CaCO, (em gramas) existe em 5 L de água que está saturada 
com СаСО»? 


А água de reservatórios onde o solo é rico em calcário (carbonato de cálcio) contém 
íons Ca?”, Essa água chamada de “dura” contém CaCO, е МЕСО). Quando a água 
dura evapora, ela pode deixar depósitos desses sais nas margens de lagos е 
reservatórios (à esquerda) e em instalações de encanamentos (como o cano 
mostrado aqui). 


EXEMPLO 16.9 Cálculo de К,а partir da Solubilidade Molar 


A solubilidade molar do Ag,SO, ет água pura é 1,2 х 10% 
M. Calcule o K,.. 


SOLUÇÃO 


Comece escrevendo a reação pela qual o Ag,SO, sólido se 
dissolve nos seus íons aquosos constituintes, e então escreva 
a expressão correspondente de К... 

Ag»SOy(s) == 2 Ag (aq) + 50; (ag) 

Кр = [Ag PISOS] 


Utilize uma tabela ТУЕ para definir [Ag'] e [504] em termos 
de S, a quantidade de Ag,SO, que se dissolve. 


AgSOAs) = 2 Ас (ад) + SO? (ag) 


[Ag*] [S0] 


Inicial 0,00 0,00 


Variação +25 +5 
Equilíbrio 25 5 
Substitua as expressões de [Ag'] e [50,27] da etapa anterior 


na expressão de K,- Substitua o valor dado da solubilidade 
molar de S e calcule К. 


К = [Ag*][SO¿” ] 
= (25) 
= 45 
= 412x105 
= 6,9 х 105 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 16.9 


A solubilidade molar do AgBr em água pura é 7,3 x 107 М. Calcule o К, 


K, e a Solubilidade Relativa 


Conforme acabamos de ver, solubilidade molar e K, estão 
relacionados e cada um pode ser calculado a partir do outro; 
entretanto, você geralmente não pode usar os valores de КЪ de 
dois compostos diferentes para comparar diretamente suas 
solubilidades relativas. Por exemplo, considere os compostos a 
seguir, seus valores de КЪ, e suas solubilidades molares: 


Composto Kys Solubilidade 
Mg(0H), 2,06 x 10” 3,12x10ºM 
FeCO; 3,07 x 10" 5,54 x 10ºM 


O hidróxido de magnésio tem um Къ, menor que o carbonato 
de Ғегго(П), mas uma solubilidade molar maior. Por quê? A 
relação entre K, e a solubilidade molar depende da 


estequiometria da reação de dissociação. Como consequência, 
qualquer comparação direta de valores de К de diferentes 
compostos só pode ser feita se os compostos tiverem a mesma 
estequiometria de dissociação. Considere os compostos a 
seguir com a mesma estequiometria de dissociação, seus 
valores de Къ, e suas solubilidades molares: 


Composto К,» Solubilidade 
Mg(0H), 2,06 x 107% 3,72 x 10M 
CaF, 1,46 х 107" 3,32 х10* М 


Neste caso, o hidróxido de magnésio е o fluoreto de cálcio têm 
a mesma estequiometria de dissociação (1 mol de cada 
composto produz 3 mol de íons dissolvidos); dessa maneira, os 
valores de Къ, podem ser comparados diretamente como uma 
medida da solubilidade relativa. 


0 Efeito do fon Comum na Solubilidade 


Como a solubilidade de um composto iônico é afetada quando 
o composto é dissolvido em uma solução que já contém um 
dos seus íons? Por exemplo, qual é a solubilidade do CaF, em 
uma solução que é 0,100 M em NaF? Podemos determinar а 
variação de solubilidade considerando o efeito do íon comum, 
que encontramos pela primeira vez na Seção 16.2. 
Representamos a dissociação do CaF, em uma solução de NaF 
0,100 M conforme se mostra à direita. 


[оп сотит 
F-(ag) 0,100 М 


СаЕ,(5) == Ca?t(aq) + 2 Е-(ад) 
я+— 
O equilíbrio se desloca 
para a esquerda 
Em conformidade com o princípio de Le Chátelier, a 
presença do íon F` na solução faz o equilíbrio se deslocar para 
a esquerda (em comparação com sua posição em água pura), о 
que significa que menos CaF, se dissolve — isto é, sua 
solubilidade diminui. 


Em geral, a solubilidade de um composto iônico é 
menor em uma solução que contém um íon comum 
que em água pura. 


Podemos calcular o valor exato da solubilidade resolvendo 
um problema de equilibrio no qual a concentração do íon 
comum é levada em conta nas condições iniciais, conforme 
mostrado no Exemplo 16.10. 


EXEMPLO 16.10 Cálculo da Solubilidade Molar na Presença de 


um fon Comum 

Qual é a solubilidade molar do CaF2 em uma solução que 
contém NaF 0,100? 

SOLUÇÃO 


Comece escrevendo a reação pela qual o CaF2 sólido se 
dissolve nos seus íons aquosos constituintes. Escreva a 
expressão correspondente do Kps- 


СаЕ,(5) == Са? (aq) + 2 Е (ag) 


„ ч.2 ›—12 
къ, = [Ca?*][F] 


Utilize a estequiometria da reação para preparar uma tabela 
IVE que mostre a concentração inicial do íon comum. 
Preencha com as concentrações de equilíbrio do Са? e do F- 
em relação a S, a quantidade de CaF, que se dissolve. 


CaF,(s) = Ca” (aq) + 2 F(ag) 


[Ca] [F] 
Inicial 0,00 0,100 
Variação +5 +25 
Equilíbrio 5 0,100 
+25 


Substitua a expressão de equilíbrio do [Ca^] e do [F] da 
etapa anterior na expressão de K,.. Como K,, é pequeno, você 
pode fazer a aproximação de que 25 é muito menor que 0,100 
e, portanto, será insignificante quando somada a 0,100 (isto é 
semelhante à aproximação de que x é pequeno em problemas 
de equilíbrio). 
K, = [Са [Е] 
= S(0,100 + 25} (0 S é pequeno) 
= 500,100)? 


Resolva рага 5 e substitua о valor numérico de K,, (na Tabela 
16.2) para calcular S. 


Observe que o valor calculado de S na realidade é pequeno se 
comparado a 0,100; nossa aproximação é válida. 


Kps = 500,100)? 


Къ 1,46 х 107! 


$ = = = 146 х 10M 
0.0100 0.0100 


Para comparação, a solubilidade molar do СаЕ2 em água pura 
ё 3,32 x 10º М, o que significa que o CaF2 é mais de 20.000 
vezes mais solúvel em água que na solução de МаЕ. 
(Confirme este fato calculando sua solubilidade em água pura 
a partir do valor de КЪ.) 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 16.10 


Calcule a solubilidade molar do CaF, em uma solução contendo Ca(NO,), 0,250 
M. 


aain 
Associação onceitual 16.8 Eteito do fon Comum 


Em que solução o BaSO, é mais solúvel? 

(a) em uma solução que é 0,10 M em BaNO; 
(b) em uma solução que é 0,10 М em Na;SO, 
(c) em uma solução que é 0,10 M em NaNO; 


O Efeito do pH na Solubilidade 


O pH de uma solução pode afetar a solubilidade de um 

composto nesta solução. Por exemplo, considere a dissociação 

do Mg(OH),, o ingrediente ativo do leite de magnésia: 
Mg(OH) (s) == Mg” (aq) + 20H (ад) 

A solubilidade desse composto é altamente dependente do pH 

da solução na qual ele se dissolve. Se o pH é alto, então a 

concentração de OH” na solução é alta. Em conformidade com 


o efeito do íon comum, o equilíbrio se desloca para a esquerda, 
diminuindo a solubilidade: 


Alta [0H”] 


| 


Mg(0H),(s) == Mg't(aq) + 20H” (ад) 
q‘ 


O equilíbrio se desloca 
para a esquerda 
Se o pH é baixo, então a concentração do H,O (aq) na solução 
é alta. À medida que o Mg(OH), se dissolve, esses íons H;O* 
neutralizam os íons OH” recém-dissolvidos, levando a reação 
para a direita: 


H;O” reage com OH” 


Mg(0H)(s) == Mg*(aq) + 2 ОН- (ад) 
q ~ 


O equilíbrio se desloca 
para a direita 


Consequentemente, a solubilidade do Mg(OH), em uma 
solução ácida é maior que em uma solução de pH neutro ou 
básica. 


Em geral, a solubilidade de um composto iônico com 
um ânion fortemente básico ou fracamente básico 
aumenta com o aumento da acidez (diminuição do 


pH) 


Os ânions básicos comuns incluem o OH”, о S% e о CO;. 
Portanto, os hidróxidos, os sulfetos e os carbonatos são mais 
solúveis em água ácida que em água pura. Como a água da 
chuva é naturalmente ácida devido ao dióxido de carbono 
dissolvido, ela pode dissolver rochas com alto teor de calcário 
(CaCO) à medida que flui pelo solo, às vezes resultando em 
enormes cavernas subterrâneas como as do Parque Nacional 
de Carlsbad Caverns, no Novo México, EUA. A água 


gotejante saturada em CaCO, no interior da caverna cria as 
dramáticas formações minerais conhecidas como estalagmites 
e estalactites. 


As estalactites (que pendem do teto) e as estalagmites (que crescem a partir do solo) 
formam-se á medida que o carbonato de cálcio precipita da água que evapora no 
interior de cavernas subterráneas. 


EXEMPLO 16.11 O Efeito do pH na Solubilidade 


Determine se cada composto a seguir é mais solúvel em uma 
solução ácida que em uma solução neutra. 


(а) BaF, 

(b) Agl 

(с) Са(ОН), 

SOLUÇÃO 

(a) A solubilidade do BaF, é maior em solução ácida porque 


o íon Е é uma base fraca. (F— é a base conjugada do 
ácido fraco HF e, portanto, é uma base fraca.) 


(b) A solubilidade do Agl não é maior em solução ácida 
porque o Г não é uma base. (Г é a base conjugada do 
ácido forte HI e, portanto, tem pH neutro.) 


(с) A solubilidade do Са(ОН)2 é maior em solução ácida 
porque o íon OH” é uma base forte. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 16.11 


Que composto, FeCO, ou PbBr,, é mais solúvel em ácido que em base? Por quê? 


Na,CrO, 


16.6 Precipitação 


No Capítulo 4, do Volume 1, aprendemos que uma reação de 
precipitação pode ocorrer na mistura de duas soluções 
contendo compostos iônicos quando um dos possíveis 
produtos cruzados — a combinação de um cátion de uma 
solução e o ânion da outra — é insolúvel. Entretanto, neste 
capítulo vimos que os termos solúvel e insolúvel são extremos 
de uma faixa contínua de solubilidade — muitos compostos 
são ligeiramente solúveis e mesmo aqueles que classificamos 
como insolúveis no Capítulo 4 na realidade têm algum grau 
limitado de solubilidade (eles têm constantes do produto de 
solubilidade muito pequenas). 


Podemos entender melhor as reações de precipitação 
revendo um conceito do Capítulo 14 — o quociente de reação 
(О). O quociente de reação para a reação pela qual um 
composto iónico se dissolve é o produto das concentrações dos 
componentes iónicos elevado aos seus coeficientes 
estequiométricos. Por exemplo, considere a reação pela qual o 
CaF, se dissolve: 


СаЕ, (5) => Са? (aq) + 2 F (ag) 
O quociente de reação dessa reação é: 
Q = [Са?! [Е] 


A diferença entre О e К, é que К, é o valor desse produto 
somente no equilibrio, enquanto O é o valor do produto em 
quaisquer condições. Podemos, portanto, utilizar o valor de О 
para comparar uma solução que contém quaisquer 
concentrações dos íons componentes com uma solução que 
está em equilíbrio. 


Considere uma solução de fluoreto de cálcio na qual Ое 
menor que К. Lembre-se, do Capítulo 14, de que se О é 
menor que Kps 
produtos). Consequentemente, se a solução contém qualquer 


a reação avança para a direita (no sentido dos 


CaF, sólido, o CaF, continua a se dissolver. Se todo o sólido já 
tiver se dissolvido, a solução simplesmente permanece como 
está, contendo menos que a quantidade em equilíbrio dos íons 
dissolvidos. Uma solução deste tipo é uma solução insaturada. 
Se mais sólido é adicionado a uma solução insaturada, ele se 
dissolve enquanto O permanecer menor que Kps- 


Agora considere uma solução em que О é exatamente igual 
а Къ. Neste caso, a reação está em equilíbrio е não avança em 
nenhuma direção. Essa solução mais provavelmente contém 
pelo menos uma pequena quantidade do sólido em equilíbrio 
com seus íons componentes. No entanto, a quantidade de 


sólido pode ser muito pequena рага ser visível. Uma solução 
deste tipo é uma solução saturada. 


Finalmente, considere uma solução em que О é maior que 
Къ. Neste caso, a reação avança рага a esquerda (no sentido 
dos reagentes) e o fluoreto de cálcio sólido se forma a partir 
dos íons cálcio e flúor dissolvidos. Em outras palavras, o 
sólido normalmente precipita de uma solução na qual O é 
maior que Къ. No entanto, em certas circunstâncias, O pode 
permanecer maior que К, por um período ilimitado de tempo. 
Uma solução dessas, chamada de solução supersaturada, é 
instável e formará um precipitado quando suficientemente 
perturbada. A Figura 16.14 apresenta uma solução 
supersaturada de acetato de sódio. Quando um pequeno cristal 
de acetato de sódio sólido é adicionado à solução, ele induz a 
reação de precipitação. 


Cristal 


FIGURA 16.14 Precipitação de uma Solução Supersaturada O soluto em 
excesso em uma solução supersaturada de acetato de sódio precipita se é 
adicionado um pequeno cristal de acetato de sódio. 


Resumindo a Relação entre О e К„ em Soluções que 
Contém um Composto lónico: 


> Se O < К, а solução é insaturada e mais do composto 
iônico sólido pode se dissolver na solução. 


> Se О = K,, а solução é saturada. A solução mantém a 
р 
quantidade em equilíbrio dos íons dissolvidos e sólido 
adicional não se dissolve na solução. 


> Se O > К, а solução é supersaturada. Na maioria das 
circunstâncias, o sólido em excesso precipita a partir de 
uma solução supersaturada. 


Podemos utilizar О para prever se ocorre ou não uma reação 
de precipitação quando se misturam duas soluções contendo 
compostos iónicos dissolvidos. Por exemplo, considere a 
mistura de uma solução de nitrato de prata com uma solução 
de iodeto de potássio formando uma mistura que é 0,010 М 
em AgNO, e 0,015 M em KI. Vai ser formado um precipitado 
na solução recém-misturada? Do Capítulo 4 sabemos que um 
dos produtos cruzados, o КМО», é solúvel e, portanto, não 
precipita. O outro produto cruzado, o Agl, pode precipitar se 
as concentrações de Ag' e Г forem altas o suficiente na 
solução recém-misturada: podemos comparar О com K,, para 
determinar se um precipitado se forma. Рага о AgI = K, = 
8,51 x 10". Para a solução recém-misturada, [Ag*] = 0,010 M 
e [Г] = 0,015 M. Calculamos О como vemos a seguir: 


О = [Ае [Г] = (0,010)(0,015) = 1,5 x 10? 


O valor de О é muito maior que Къ; sendo assim, о AgI 
precipita a partir da solução recém-misturada. 


EXEMPLO 16.12 Previsão de Reações de Precipitação por 


Comparação de Q сот K,, 


Uma solução contendo nitrato de chumbo(II) é misturada 
com uma que contém brometo de sódio formando uma 
solução que é 0,0150 М em Pb(NO;) e 0,00350 М em NaBr. 
Forma-se um precipitado na solução recém-misturada? 


SOLUÇÃO 


Primeiramente, determine os produtos cruzados possíveis e 
seus valores de K, (Tabela 16.2). Para quaisquer produtos 
cruzados que sejam solúveis não ocorrerá precipitação (veja a 
Tabela 4.1, no Volume 1). 


Produtos cruzados possíveis: 
NaNO, solúvel 
PbBr, К, = 4,67 х 10% 


Calcule О e faça sua comparação сот K,.. Só será formado 
um precipitado se O > Kps- 


О = [РЬ [Вг 7 
= (0,0150)(0.00350) 
= 1.84 x 1077 


О < Ks; portanto, não se forma nenhum precipitado. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 16.12 


Se as soluções originais do Exemplo 16.12 forem concentradas através de 
evaporação e misturadas novamente formando uma solução que seja 0,0600 M 


em Pb(NO;), е 0,0158 M em NaBr, será formado um precipitado nessa solução 
recém-misturada? 


Precipitação Seletiva 


Uma solução pode conter diversos cátions metálicos 
dissolvidos que podem frequentemente ser separados por 
precipitação seletiva, um processo que envolve a adição de 
um reagente que forma um precipitado com um dos cátions 


dissolvidos, mas não com os outros. Por exemplo, a água do 
mar contém cátions magnésio e cálcio dissolvidos com as 
concentrações [Mg] =0,059 М e [Са] = 0,011 М. Podemos 
separar esses íons adicionando um reagente que precipita um 
dos íons, mas não o outro. Na Tabela 16.2 vemos que o 
Mg(OH), tem K, igual a 2,06 x 10™ e que o Ca(OH); tem КЪ 
igual a 4,68 x 10%, indicando que o íon hidróxido forma um 
precipitado com o magnésio em uma concentração muito 
menor que com o cálcio. Consequentemente, um hidróxido 
solúvel — como o KOH ou o NaOH — é uma boa escolha 
para o reagente de precipitação. Quando adicionamos uma 
quantidade apropriada de KOH ou NaOH а água do mar, o íon 
hidróxido causa a precipitação do Mg(OH), (o composto com 
menor Къ), mas não do Ca(OH),. Os cálculos para essa 
precipitação seletiva são mostrados nos Exemplos 16.13 e 
16.14. Nesses cálculos, você compara О com К„ para 
determinar a concentração que induz a precipitação. 


A diferença entre os valores de K, necessários para precipitação 
seletiva é um fator de pelo menos 10º. 


EXEMPLO 16.13 Determinação da Concentração Mínima de 


Reagente Exigida para Precipitação Seletiva 


Os íons magnésio e cálcio presentes na água do mar ([Mg**] 
= 0,059 M e [Ca] = 0,011 М) podem ser separados por 
precipitação seletiva com о КОН. Qual a [OH] mínima que 
induz a precipitação do íon Mg”? 


SOLUÇÃO 


A precipitação tem início quando o valor de О do composto 
que precipita se iguala ao valor de КЪ. Iguale a expressão de 
О do hidróxido de magnésio ao valor de K,, e resolva para 


[OH]. Essa é a concentração acima da qual o Mg(OH); 
precipita. 
О = [Mg”*][OH Y 
= (0,059)/0H Y 
Quando О = Kps» 
(0,059)[0H7]? = Kps = 2,06 х 107" 


2.06 x 1071 
0,059 


[ОН] = 1,9 х 10ºM 
EXERCÍCIO DE REVISÃO 16.13 


[OH Y = 


Se a concentração de Mg** da solução anterior fosse 0,025 M, qual a [ОН] 
mínima que induziria a precipitação do íon Mg?*? 


EXEMPLO 16.14 Determinação das Concentrações dos Íons 


Restantes em Solução após Precipitação Seletiva 


Você adiciona hidróxido de potássio à solução do Exemplo 
16.13. Quando [OH] atinge 1,9 х 10% М (conforme você 
acabou de calcular), o hidróxido de magnésio começa a 
precipitar da solução. А medida que você continua 
adicionando KOH, o hidróxido de magnésio continua a 
precipitar. No entanto, em algum ponto, a [ОН] fica alta o 
suficiente para começar a precipitar os íons cálcio também. 
Qual é a concentração do Ме?" quando o Ca™ começa а 
precipitar? 


SOLUÇÃO 


Primeiramente, determine a concentração de OH” na qual o 
Ca?” começa a se precipitar escrevendo a expressão de O para 
o hidróxido de cálcio e substituindo a concentração do Ca?* 
do Exemplo 16.13. 


О = [Са [ОН] 
= (0,01 1)[0H7]? 
Iguale a expressão de О ao valor de Къ, para o hidróxido de 


cálcio e resolva para [OH]. Essa é a concentração acima da 
qual o Ca(OH), precipita. 


Quando O = Kps» 
(0,01D)[0H"P = K = 4,68 х 107º 


гон-р = 48X 1076 
| 0,011 


[ОНГ] = 2,06 х 107? M 


Determine a concentração do Мр?“ quando o OH” atinge а 
concentração que você acabou de calcular escrevendo a 
expressão de Q para o hidróxido de magnésio e substituindo a 
concentração de OH” que você acabou de calcular. Então, 
iguale a expressão de О ao valor de K,, para o hidróxido de 
magnésio e resolva рага [Mg?]. Essa é a concentração do 
Mg” que permanece quando o Ca(OH), começa a precipitar. 


О = [Mg ОН]? 
= [Mg?*](2,06 х 1072)? 


Quando О = Kps» 


[Mg”*1(2,06 х 1072)? = Kps = 2,06 х 107" 
„+, _ 2,06 X 107” 
[Mg?*] = - 3 
(2,06 х 1072) 
[Mg?*] = 4,9 х 10719 М 


Conforme você pode ver nos resultados, а precipitação 
seletiva funciona muito bem. A concentração de Mg” cai de 
0,059 M para 4,9 х 107! М antes de qualquer cálcio começar 
a precipitar, o que significa que separamos da solução 99,99 
% do magnésio. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 16.14 


Uma solução é 0,085 Мет Pb?* e 0,025 Мет Ag*. (а) Se a precipitação seletiva 
tiver de ser realizada utilizando NaCl, que concentração mínima de NaCl você 


precisa para começar a precipitar o fon que se precipita primeiro? (b) Qual é a 
concentração de cada fon que permanece na solução no ponto onde o segundo 
íon começa a precipitar? 


16.7 Análise Química Quantitativa 


А precipitação seletiva conforme discutida na Seção 16.6 pode 
ser utilizada de um modo sistemático para determinar que íons 
metálicos estão presentes em uma solução desconhecida. Esse 
método é conhecido como análise qualitativa. A palavra 
qualitativa significa que envolve qualidade ou tipo. A análise 
qualitativa envolve a determinação dos tipos de íons presentes 
na solução. Isto contrasta com a análise quantitativa, que 
trata da quantidade, ou as quantidades de substâncias em uma 
solução ou mistura. 


No passado, a análise qualitativa por precipitação seletiva 
era usada extensivamente para determinar os metais presentes 
em uma amostra. Esse processo — conhecido como química 
umida por envolver a mistura de muitas soluções aquosas no 
laboratório — foi substituído por técnicas instrumentais mais 
precisas e menos demoradas. Todavia, pela história e também 
devido à importância dos princípios envolvidos, vamos agora 
examinar o esquema de análise qualitativa tradicional. Você 
pode utilizar esse esquema no seu laboratório de química geral 
como um exercício de análise qualitativa. 


A ideia básica por trás da análise qualitativa é simples. 
Uma amostra contendo uma mistura de cátions metálicos é 
submetida à adição de diversos agentes de precipitação. Em 
cada etapa, alguns dos cátions metálicos — os que formam 
compostos insolúveis com o agente de precipitação — 


precipitam a partir da mistura е são separados como sólidos. A 
mistura aquosa restante é, então, submetida ao agente de 
precipitação seguinte e assim por diante (Figura 16.15). 


Mistura de Cátion A Cátions Cátion B Cátion 
cátions A, В, С removido B,C removido C 


Cátion A 
Adiçãodo ЖӘ ө Adição do o ө 
Cátion В — —o 12 agente de ə Decantação O  2agente de | Decantação 
ө | precipitação o do líquido ө precipitação o do líquido ө 
Cátion С ——@. = ә — ә —— | — 
ө O. Y o ә 
ә ә ә 


J $ 4 


FIGURA 16.15 Análise Qualitativa Ма análise qualitativa, íons 
específicos são precipitados sucessivamente pela adição de reagentes 
apropriados. 

A Figura 16.16 é um diagrama de um esquema de análise 
qualitativa geral. O esquema envolve a separação de uma 
mistura dos íons comuns em cinco grupos pela adição 
sequencial de cinco diferentes agentes de precipitação. Após 
ser adicionado cada agente de precipitação, a mistura é 
introduzida em uma centrífuga para separar o sólido do 
líquido. O líquido é decantado para a etapa seguinte e o sólido 
é reservado para análise subsequente. Examinaremos cada 
grupo separadamente. 


Grupo 1: Cloretos Insolúveis 


Na primeira etapa, a mistura aquosa contendo os cátions 
metálicos é tratada com НСІ 6 М. Como a maioria dos 
cloretos é solúvel, os íons cloreto não formam um precipitado 
com a maioria dos cátions da mistura. No entanto, o Ag”, о 
Pb?” e o Hg,” formam cloretos insolúveis. Então, se qualquer 
desses cátions metálicos estiver presente, ele precipita. А 


ausência de um precipitado constitui um teste negativo рага 
Ag”, Pb” e Hg,”. Se um precipitado se formar, um ou mais 
desses íons estão presentes. Depois de o sólido ser separado do 
líquido, a solução está pronta para a etapa seguinte. 


Grupo 2: Sulfetos Insolúveis em Ácido 


Na segunda etapa, a mistura aquosa ácida contendo os cátions 
metálicos restantes é tratada com H,S, um ácido diprótico 
fraco que se dissocia em duas etapas: 

HS => Н? + HS” 

HS == Н+ + s> 
A concentração de íons S% em uma solução de HS é 
dependente do pH. Em pH baixo (alta concentração de Н?) os 
equilíbrios se deslocam para a esquerda, minimizando a 
quantidade de S” disponível. Em pH alto (baixa concentração 
de Н?) os equilíbrios se deslocam para a direita, maximizando 
a quantidade de $? disponível. Nesse estágio, a solução é 
ácida (a partir da adição de НСІ na etapa anterior), e a 
concentração de S” na solução é relativamente baixa. Somente 
os sulfetos metálicos mais insolúveis (aqueles com os menores 
valores de K,.) precipitam nessas condições. Eles incluem o 
Hg”, Cd”, Ві", Cu”, Sn”, As”, Pb? e o Sb”. Se qualquer 
desses cátions metálicos estiver presente, ele precipitará na 


forma de sulfeto. Depois de o sólido ser separado do líquido, a 
solução está pronta para a etapa seguinte. 


Adição de НС16 М 


Precipitado 


Adição de HS, 


Precipitado HCl 0,2 M 


Adição de OH”, 


Precipitado pH8 


Adição de (NH4 ) 2H POa, 
NH; 


FIGURA 16.16 Um Esquema de Análise Qualitativa Geral 
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Grupo 3: Sulfetos e Hidróxidos Insolúveis em Meio 
Básico 

Na terceira etapa, uma base adicional e H;S são adicionados à 
mistura aquosa ácida que contém os cátions metálicos 
restantes. A base adicionada reage com o ácido, deslocando os 


equilíbrios de ionização do H5S para a direita e criando uma 
concentração de S? mais alta. Isto causa a precipitação dos 


sulfetos que eram muito solúveis para precipitar na etapa 
anterior, mas não solúveis o suficiente para evitar a 
precipitação com a maior concentração de íons sulfeto. Os 
íons que precipitam como sulfetos nesse ponto (se estiverem 


presentes) são o Fe”, Co”, Zn”, Mn” e o Ni”. Além disso, a 
base adicional faz com que o Cr”, o Fe** e o АГ“ precipitem 
como hidróxidos. Depois de o sólido ser separado do líquido, a 
solução está pronta para a etapa seguinte. 


Grupo 4: Fosfatos Insolúveis 


Neste estágio, todos os cátions precipitaram exceto os 
pertencentes à família dos metais alcalinos (grupo 1A da 
tabela periódica) e à família dos metais alcalinoterrosos (grupo 
2А da tabela periódica). Os cátions de metais alcalinoterrosos 
podem ser precipitados pela adição de (NH,),HPO, a solução, 
fazendo com que o Mg”, о Са? e o Ba” precipitem na forma 
de fosfatos metálicos, que são separados do líquido. 


Grupo 5: Metais Alcalinos e NH,* 


Os únicos íons dissolvidos que o líquido decantado na etapa 
anterior pode conter agora são o Na”, o K* e o NH,” Esses 
cátions não formam compostos insolúveis com quaisquer 
ânions e não podem ser precipitados da solução. Entretanto, 
sua presença pode ser determinada por outros meios. Os íons 
sódio e potássio, por exemplo, geralmente são identificados 
através de testes de chama. O íon sódio produz uma chama 
amarelo-alarajanda e o íon potássio produz uma chama violeta, 
conforme mostra a Figura 16.17. 


Pela aplicação desse procedimento, quase duas dúzias de 
cátions metálicos podem ser separadas de uma solução 
contendo inicialmente todos eles. Cada um dos grupos pode 


ser analisado adicionalmente para determinar que íons 
específicos estão presentes. Os procedimentos específicos para 
essas etapas são encontradas em muitos manuais de 
laboratório de química geral. 


Sódio Potássio 


FIGURA 16.17 Testes de Chama O íon sódio produz uma chama 
amarelo-alaranjada. O fon potássio produz uma chama violeta. 


16.8 Equilíbrios de іопѕ Complexos 


Discutimos diversos tipos diferentes de equilíbrios até este 
momento, inclusive equilíbrios ácido-base e equilíbrios de 
solubilidade. Agora vamos examinar equilíbrios de outro tipo, 
que envolvem principalmente íons de metais de transição em 
solução. Os íons de metais de transição tendem a ser bons 
receptores de elétrons (bons ácidos de Lewis). Em soluções 
aquosas, as moléculas de água podem agir como doadores de 
elétrons (bases de Lewis) hidratando os íons de metais de 
transição. Por exemplo, os íons prata são hidratados com água 
em solução formando о Ag(H,0)'(ag). Os químicos 
frequentemente escrevem о Ag'(ag) como uma notação 


abreviada do íon prata hidratado, mas o íon puro realmente 
não existe por si só em solução. 


Espécies como o Ag(H,0),* são conhecidas como íons 
complexos. Um íon complexo contém um íon metálico central 
ligado a um ou mais ligantes. Um ligante é uma molécula ou 
íon neutro que age como base de Lewis com o íon metálico 
central. No Ag(H,0),”, а água é o ligante. Se uma base de 
Lewis mais forte é adicionada a uma solução contendo 
Ag(H,0);", a base de Lewis mais forte desloca a água no íon 
complexo. Por exemplo, a amônia reage com o Ag(H,0),' 
segundo a reação a seguir: 


Discutiremos íons complexos com mais detalhes no Capítulo 24. Aqui, 
concentramos a nossa atenção nos equilíbrios associados à sua 
formação. 


Ag(H,0),* (ag) + 2 NHx(ag) == Ag(NHy)»* (ag) + 2 H,0(1) 
g 1 tag Ё : 1 


Para simplificar, frequentemente deixamos а água fora da 
equação: 
Ае (aq) + 2 NHx(aq) => Ag(NH;) (aq) К; = 1,7 X 10? 


A constante de equilíbrio associada à reação da formação de 
um íon complexo, como o que acabamos de mostrar, é 
chamada de constante de formação (Ку). A expressão de K; é 
determinada pela lei da ação das massas, como qualquer 
constante de equilíbrio. Para o Ag(NH;),, a expressão de К; ё: 
‚ _ TAg(NH;)'] 
O ТАВТИМН:р 
Observe que o valor de К; do Ag(NH3),* é grande, indicando 
que a formação do íon complexo é altamente favorecida. A 
Tabela 16.3 lista as constantes de formação de uma série de 
íons complexos comuns. Você pode ver que, em geral, os 
valores de K, são muito grandes, indicando que a formação de 


íons complexos é altamente favorecida em cada caso. O 
Exemplo 16.15 ilustra como utilizar a К; em cálculos. 


TABELA 16.3 Constantes de Formação de fons Complexos Selecionados 
em Água, a 25 °C 


fon Complexo К, Íon Complexo К, 
Ag(CN);- 1x 102 Cu(NH,),2* 17 х 10% 
Ag(NH,),* 17x 10 Fe(CN)¿+ 1,5 10% 
Ag(S,0,),? 2,8 x 10% Fe(CN) 2x 10% 
ARS 7 х 10% Ho(CN) > 1,8 х 10“ 
Al(OH); 3x10” Hoc 11x 105 
CdBr,+ 5,5x 10 Hg” 2x 10º 
Cal 2x 10º Ni(NH,)2* 2,0 10º 
Са(с№) 2 3х10% Pb(0H),7 8x 10º 
СоАН,), + 23x 10% Sn(0H) 3x 108 
Co(0H)” 5x 10º Zn(CN) 27 21х10" 
Со($СМ№),2- 1x10 Zn(NH;),+ 28x 10° 
Cr(OH); 8,0 x 102 Zn (0H); 2x 105 
Си(С№) 27 1,0 х 10° 


EXEMPLO 16.15 Formação de fons Complexos 


Você mistura uma amostra de 200,0 mL de uma solução que é 
1,5 x 10º М em Cu(NO;) com uma amostra de 250,0 mL de 


uma solução que é 0,20 M em NH;. Depois de a solução 
atingir o equilíbrio, qual é a concentração do Cu2+(ag) que 
resta na solução? 


SOLUÇÃO 


Escreva a equação balanceada do equilíbrio do íon complexo 
que ocorre e procure o valor de К; na Tabela 16.3 Como se 
trata de um problema de equilíbrio, você tem que criar uma 
tabela IVE, o que requer as concentrações iniciais de Cu” e 
de МН,. Calcule essas concentrações a partir dos valores 
fornecidos. 


Си“ (ад) + 4 NHx(ag) == Си(МН;)4 (ag) 


K; = 1,7 X 108 
„1,5 X 10 то! 

0,200 E x 

[Cu?*] = E cds 
+. E E » | 
inicial 0.200 L + 0,250 L 

0250 X 0.20 mol 

коя LE 
[NH3] = 0,11 M 


inicial 0.200 L + 0.250 L 


Construa uma tabela IVE para a reacáo e escreva as 
concentrações iniciais de cada espécie. 


Cu” (aq) +4 NH;(aq) = Cu(NH;)y (aq) 


[Cu?*] [NH;] [Cu(NH;),*] 


Inicial 6,7 X 0,11 0,0 
10 

Variacáo 

Equilíbrio 


Como a constante de equilíbrio é grande e a concentração da 
amônia é muito maior que a concentração do Cu?*, você pode 


supor que a reação se moverá рага a direita de modo que a 
maior parte do Cu?” seja consumida. Diferente das tabelas 
IVE anteriores, onde você admite que x representa a variação 
da concentração ao avançar para o equilíbrio, aqui você 
admite que x representa a pequena quantidade de Cu” que 
resta quando o equilíbrio é alcançado. 


Cu” (ag) + 4 NHs(ag) = Cu(NH;)y (aq) 


[Cu?*] [NH;] [Cu(NH,),?*] 


Inicial 6,7 X 0,11 0,0 
10% 

Variacáo =(- =4(— =(+6,7 х 
6,7 x 6,7 x 107) 


107) 107°) 


Equilíbrio (x) 0,11 6,7x 107 


Substitua as expressões das concentrações de equilíbrio na 
expressão de К; е resolva para x. 


Confirme se x é realmente pequeno em comparação com a 
concentração inicial do cátion metálico. 

О Cu” restante é muito pequeno porque a constante de 
formação é muito grande. 


‚ ТСшМН;) 2] 
б [Cu?*][NH]* 
6,7 х 1074 
0,11) 


6,7 x 10% 
х= ——— 
KO, 11) 


o 67x10 
1,7 x 10'(0,11)* 


= 27 х 108 


Como x = 2,7 х 107} << 6,7 х 107“, a aproximação é válida. 
А [Cu?*] restante = 2,7 x 107" М. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 16.15 
Você mistura uma amostra de 125,0 mL de uma solução que é 0,0117 M em 


NiCI, com uma amostra de 175,0 mL de uma solução que é 0,250 Мет NH,. 
Após a solução atingir o equilíbrio, qual é a concentração do Ni?*(ag) que resta 


na solução? 


O Efeito dos Equilíbrios de fons Complexos na 
Solubilidade 


Lembre-se, da Seção 16.5, de que a solubilidade de um 
composto iônico com um ánion básico aumenta com o 
aumento da acidez porque o ácido reage com o ânion e conduz 
a reação para a direita. De maneira semelhante, a solubilidade 
de um composto iónico que contém um cátion metálico que 
forma íons complexos aumenta na presença de bases de Lewis 
que se complexam com o cátion. As bases de Lewis mais 
comuns que aumentam a solubilidade de cátions metálicos são 
o NH;, o CN e o OH. Por exemplo, o cloreto de prata é 
apenas ligeiramente solúvel em água pura: 


AgCl(s) == Ag'(aq) + Cl (а) Kp = 1,77 X 10 


No entanto, a adição de amônia aumenta sua solubilidade 
dramaticamente porque, conforme vimos anteriormente nesta 
seção, a amônia forma um íon complexo com os cátions prata: 


Ав (aq) + 2 NHx(aq) == Ag(NH;), (ag) К; = 17 х 10” 
O alto valor de К; diminui significativamente а concentração 


do Ag'(aqg) em solução e, portanto, impulsiona a dissolução do 
AgCl(s). As duas reações anteriores podem ser agrupadas: 


AgCl(s) == Ае? (ад) + СІ (ag) Кр = 1,77 x 10710 
Ав“ (ад) + 2 NHx(aq) == Ае(№Н;), (aq) K; = 1,7 х 10 
AgCl(s) + 2 NHx(aqg) == Ag(NH3)> (ag) + СІ (aq) K = Ks X Ke = 3,0 х 10" i 


Conforme aprendemos na Seção 14.3, a constante de 
equilíbrio de uma reação que é o somatório de outras duas 
reações é o produto das constantes de equilíbrio das outras 
duas reações. A adição de amônia altera a constante de 
equilíbrio da dissolução do AgCI(s) рог um fator de 3,0 x 107 
3/1,77 x 101º = 1,7 х 107 (17 milhões), o que torna o outrora 
relativamente insolúvel AgCl(s) bastante solúvel, conforme 
mostra a Figura 16.18. 


Formação de lon Complexo 


2 NH;(aq) + AgCl(s) == Ag(NHs),*(ag) + Cl" (ag) 


FIGURA 16.18 Formação de Íon Complexo Normalmente insolúvel, o 
AgCI se torna solúvel pela adição de NH3, que forma um íon complexo com 


o Ag” e dissolve o AgCI. 


ики O a 16.9 solubilidade e Equilíbrios de fons Complexos 


Qual dos compostos a seguir, quando adicionado а água, tem 
mais probabilidade de aumentar a solubilidade do CuS? 


(a) NaC] 
(b) KNO, 


(с) NaCN 
(а) MgBr, 


А Solubilidade dos Hidróxidos de Metais Anfóteros 


Muitos hidróxidos de metais são insolúveis ou apenas 
ligeiramente solúveis em água de pH neutro. Por exemplo, o 
АОН), tem К, = 2 x 102, o que significa que, se você 
adicionar АКОН), à água, a maior parte irá se depositar no 
fundo na forma de um sólido não dissolvido. No entanto, todos 
os hidróxidos metálicos têm um ánion básico (OH) е, 
portanto, tornam-se mais solúveis em soluções ácidas (veja a 
subseção anterior е a Seção 16.5). Os hidróxidos metálicos se 
tornam mais solúveis porque podem agir como base e reagir 
com о H;O'(ag). Por exemplo, o АКОН), se dissolve em ácido 
de acordo com a reação: 
ALKOH)(s) + 3 HO“ (aq) — АГ? (ад) + 6 WOD 


О АКОН), age como base nesta reação. 


Lembre-se, da Seção 15.3, de que uma substância que pode agir como 
ácido ou como base é chamada de anfótera. 


É interessante que alguns hidróxidos metálicos possam 
também agir como ácidos — eles são anfóteros. A capacidade 
do hidróxido metálico anfótero agir como um ácido aumenta a 
sua solubilidade em solução básica. Por exemplo, o 
AI(OH):(s) se dissolve em solução básica segundo a reação: 

АКОН);(5) + OH (aq) > АКОН); (aq) 


O АКОН); age como ácido nesta reação. 
O AI(OH); é solúvel em solução de pH alto e solúvel em 


solução de pH baixo, mas insolúvel em uma solução de pH 
neutro. 


Podemos observar toda a faixa de comportamento de 
solubilidade dependente do pH do АР* considerando um íon 
alumínio hidratado em solução em pH ácido. Sabemos da 
Seção 15.8 que o АГ" em solução é inerentemente ácido 
porque se complexa com a água formando o AI(H,0)* (ag). O 
íon complexo, então, age como ácido perdendo um próton de 
uma das moléculas de água complexada de acordo com a 
reação: 

АКНО) + (aq) + H0(1) == АКН,О);(ОН)? (ад) + H¿0*(1) 


A adição de base à solução leva a reação para a direita e 
continua removendo prótons das moléculas de água 
complexada: 

АІКН,О);(ОН)> + (aq) + OH (aq) == АКНО), (ОН), (ag) + HO) 

AWH,0),(0H) (ag) + OH (aq) == АІКН,О);(ОН); (х) + H,0(1) 

equivalente ao АКОН) (5) 
O resultado da remoção de três prótons do A(H,0);* é o 
precipitado branco sólido Al(H,0);(OH);(s), que é mais 
comumente escrito como Al(OH)x(s). A solução agora tem pH 
neutro e o hidróxido é insolúvel. A adição de mais OH” torna a 
solução básica e dissolve o precipitado sólido: 
Al(H,0),(OH)x(s) + OH” (аф) == AKH,0)(0H)y (aq) + H,0(1) 


А medida que a solução vai de ácida para neutra para básica, a 
solubilidade do АГ” também varia, conforme ilustrado na 
Figura 16.19, 


A extensáo com que um hidróxido metálico se dissolve 
tanto em ácido quanto em base depende do grau com que ele é 
anfótero. Os cátions que formam hidróxidos anfóteros incluem 
АГ", Cr, Zn”, РЬ” e Sn”. Outros hidróxidos metálicos, 


como os de Са”, Fe”! e Fe**, não são anfóteros — eles se 


tornam solúveis em soluções ácidas, mas não nas básicas. 


Solubilidade de um Hidróxido Anfótero Dependente do pH 


| Ácido 
] 
y y 
AlI(H20)6** (aq) 
pH neutro ] 
` 4 x 
АІКН,0О): (ОН), (5) 
> > ou ALOH)x(s) 
| Básico ) 
Ls ) 


АКНО), (ОН); (ад) 


FIGURA 16.19 Solubilidade ае um Hidróxido Anfótero Сото o hidróxido 
de alumínio é anfótero, sua solubilidade é dependente do pH. Em um pH 
baixo, a formação do А(Н»О)* direciona a dissolução. Ет um pH neutro, 
o AI(OH)3 insolúvel precipita a partir da solução. Em um pH alto, a 
formação do Al(H20),(OH)4 direciona a dissolução. 


REVISÃO DO CAPÍTULO 
Teste de Autoavaliação 


01. Um tampão é 0,100 М em NH, e 0,100 М em NH,. Quando uma 
pequena quantidade de ácido bromídrico é adicionada a esse tampão, 
que componente do tampão neutraliza o ácido adicionado? 


а) NH 
b) C 
c) NH, 


d) Nenhuma das alternativas apresentadas (о ácido bromídrico não 
é neutralizado por esse tampão). 


02. Qual é o pH de um tampão que é 0,120 М em ácido fórmico (HCHO,) е 
0,080 М ет formiato de potássio (KCHO,)? Para o ácido fórmico, К, = 


03. 


04. 


05. 


Um tampão com um pH de 9,85 contém CH¿NH, e CH;NH;CI em água. 
O que você pode concluir sobre as concentrações relativas de CH;NH, е 
CH¿NH,Cl nesse tampão? Para o CH;NH,, pk, = 3,36. 


a) CH;NH, > CH;NH;CI 
b) CH;NH,< CH;NH;€ 
c) CH¿NH, = CH¿NH,Cl 


d) Nada pode ser concluído sobre as concentrações relativas de 
CH;NH, e CH¿NH;Cl. 


Uma solucáo-tampáo de 500 mL é 0,10 M em ácido benzoico e 0,10 М 
em benzoato de sódio e tem um pH inicial de 4,19. Qual é o pH do 
tampão após a adição de 0,010 mol de NaOH? 


a) 1,70 
b) 4,01 
c) 4,29 
d) 4,37 


Considere um tampáo constituído do ácido fraco HA e sua base 
conjugada A”. Que par de concentracóes resulta no tampáo mais 
efetivo? 


a) HA0,10M; A- 0,10 M 
b) HA 0,50 M; A- 0,50 M 
c) HA 0,90 M; A- 0,10 M 


06. 


07. 


08. 


09. 


d) HA 0,10 M; A~ 0,90 M 


Que combinação é a melhor escolha para preparar um tampão com um 
pH de 9,0? 


а) М№,; МН, (o pK, do NH; é 4,75) 

b) GH5N; CGH¿NHCI (o pK, do С;Н;№ é 9,76) 
c) HNO;; NaNO, (o pK, do HNO, é 3,33) 

d) НСНО,; NaCHO, (орк, do HCHO, é 3,74) 


Uma amostra de 25,0 mL de uma solução de HBr desconhecida é 
titulada com NaOH 0,100 М. O ponto de equivalência é atingido após a 
adição de 18,88 mL da base. Qual é a concentração da solução de НВг? 


a) 0,0755 M 
b) 0,0376 M 
c) 0,100M 
d) 0,00188 M 


Uma amostra de 10,0 mL de ácido cianídrico (HCN) 0,200 M é titulada 
com NaOH 0,0998 M. Qual é o pH no ponto de equivalência? Para o 
ácido cianídrico, pk, = 9,31. 


a) 7,00 
b) 8,76 
с) 931 
d) 11,07 


Uma amostra de 20,0 mL de etilamina 0,150 М é titulada com HCI 
0,0981 М. Qual é o pH após a adição de 5,0 mL de НСІ? Para a 
etilamina, pK, = 3,25. 


a) 10,75 
b) 11,04 


010. 


011. 


012. 


c) 2,96 
d) 11,46 


Três amostras de 15,0 mL de ácido, HA 0,10 M, HB 0,10 M e H,C 0,10 M 
— são tituladas com NaOH 0,100 M. Se HA é um ácido fraco, HB é um 
ácido forte e H,C é um ácido diprótico, que afirmativa é verdadeira 
para todas as três titulações? 


a) Todas as três titulações têm o mesmo pH no primeiro ponto de 
equivalência. 


b) Todas as três titulações têm o mesmo pH inicial. 
c) Todas as três titulações têm o mesmo pH final. 


d) Todas as três titulações exigem o mesmo volume de NaOH para 
atingir o primeiro ponto de equivalência. 


Um ácido monoprótico fraco desconhecido é titulado com uma base 
forte. A curva de titulação é apresentada a seguir. Determine K, do 
ácido desconhecido. 


12 
10 
т 8 
е 6 
4 
o 
0 25 50 
Volume de NaOH adicionado (mL) 
a) 2,5x 103 
b) 32x 10” 
c) 32x107 
d) 2,5 x10” 


Calcule a solubilidade molar do brometo de chumbo(Il) (PbBr,). Para o 
brometo de chumbo(Il), К; = 4,67 х 10%. 


a) 0,00153 M 


013. 


014. 


015. 


b) 0,0105М 
c) 0,0167 M 
d) 0,0211M 


Calcule a solubilidade molar do fluoreto de magnésio (MgF,) em uma 
solução que é 0,250 М em NaF. Para o fluoreto de magnésio, K, = 5,16 
ПОТ 


а) 2,35 x 10*M 
b) 2,06х 10 М 
с) 2,87 х 10° М 
d) 8,26 x 10" M 


Uma solução é 0,025 М em Pb?*. Que concentração mínima de CI- é 
necessária para iniciar a precipitação do РЫС? Para o PbCl, = Ky = 
1,17 x 10°. 


a) 117х10°М 
b) 0,0108 M 
c) 0,0216 M 
d) 5,41 x 10*M 


Que composto é mais solúvel em uma solução ácida do em uma 
solução neutra? 


а) РЫВг, 
b) CuCl 
c) Agl 
d) Baf, 


Respostas: 1.(c) 2.(b) 3.(b) 4.(d) 5.(b) 6.(a) 7.(a) 8.(d) 9.(d) 10. 
(d) 11.(b) 12.(b) 13.(d) 14.(c) 15.(d) 


Termos Importantes 
Seção 16.2 


tampão 

efeito do íon comum 
equação de Henderson—Hasselbalch 
Seção 16.3 

capacidade de tamponamento 
Seção 16.4 

titulação ácido-base 
indicador 

ponto de equivalência 

ponto final 

Seção 16.5 

constante do produto de solubilidade (К) 
solubilidade molar 

Seção 16.6 

precipitação seletiva 

Seção 16.7 

análise qualitativa 

análise quantitativa 

Seção 16.8 

íon complexo 

ligante 


constante de formação (К) 


Conceitos Fundamentais 
0 Perigo dos Anticongelantes (16.1) 


> Embora os tampões regulem o pH do sangue dos 
mamíferos para uma faixa muita estreita, a capacidade de 
neutralização desses tampões pode ser ultrapassada. 


> O etilenoglicol, o principal componente do anticongelante, 
é metabolizado pelo fígado formando o ácido glicólico. A 
acidez resultante pode exceder a capacidade de 
tamponamento do sangue e causar acidose, uma condição 
grave que resulta em privação de oxigênio. 


Tampões: Soluções que Resistem à Variação do pH (16.2) 


> Os tampões contêm quantidades significativas de um ácido 
fraco e sua base conjugada (ou uma base fraca e seu ácido 
conjugado), possibilitando ao tampão neutralizar um ácido 
adicionado ou uma base adicionada. 


> A adição de uma pequena quantidade de ácido a um tampão 
converte uma quantidade estequiométrica de base no ácido 
conjugado. А adição de uma pequena quantidade de base a 
um tampão converte uma quantidade estequiométrica do 
ácido na base conjugada. 


> Podemos determinar o pH de uma solução-tampão 
resolvendo um problema de equilíbrio, concentrando-nos 
no efeito do íon comum, ou utilizando a equação de 
Henderson-Hasselbalch. 


Faixa de Tamponamento e Capacidade de Tamponamento (16.3) 


> Um tampão funciona melhor quando as quantidades de 
ácido e base conjugada que ele contém são grandes e 
aproximadamente iguais. 


Se as quantidades relativas de ácido e base de um tampão 
> diferirem em mais que um fator de 10, a capacidade do 
tampão de neutralizar ácido adicionado e base adicionada 
diminui. A faixa máxima de pH na qual um tampão é 
efetivo é de uma unidade de pH acima e abaixo do рК, do 
ácido. 
Titulações e Curvas de pH (16.4) 


> Uma curva de titulação é um gráfico da variação do pH em 
função do volume adicionado de ácido ou base durante uma 
titulação. 


> Este capítulo examina três tipos de curvas de titulação, 
representando três tipos de reações ácido-base: um ácido 
forte com uma base forte, um ácido fraco com uma base 
forte (ou vice-versa) e um ácido poliprótico com uma base. 


> Pode-se tornar visível o ponto de equivalência de uma 
titulação com um indicador, um composto que muda de cor 
em uma faixa de pH específica. 


Equilíbrios de Solubilidade e a Constante do Produto de 
Solubilidade (16.5) 


> A constante do produto de solubilidade (K,.) é a constante 
de equilíbrio da dissolução de um composto iônico na água. 


> Podemos determinar a solubilidade molar de um composto 
iónico a partir de K, e vice-versa. Embora o valor de К; 
seja constante a uma temperatura dada, a solubilidade de 
uma substância pode depender de outros fatores, como a 
presença de íons comuns e o pH da solução. 


Precipitação (16.6) 


> Podemos comparar a magnitude de K,, com o quociente de 
reação, О, para determinar a saturação relativa de uma 


solução. 


> Substâncias com cátions que têm valores suficientemente 
diferentes de К, podem ser separadas por precipitação 
seletiva, na qual um reagente adicionado forma um 
precipitado com um dos cátions dissolvidos, mas não com 
outros. 


Análise Química Qualitativa (16.7) 


>» A análise qualitativa opera no princípio de que uma mistura 
de cátions pode ser separada e analisada com base nas 
diferenças das solubilidades dos seus sais. 


> Em um esquema de análise qualitativa clássica, uma 
mistura de cátions desconhecida é tratada sequencialmente 
com diferentes reagentes, cada um precipitando um 
subgrupo de cátions conhecido. 


Equilíbrios de fons Complexos (16.8) 


> Um íon complexo contém um íon metálico central 
coordenado a dois ou mais ligantes. 


> A constante de equilíbrio para a formação de um íon 
complexo é chamada de constante de formação e 
geralmente é muito grande. 


> A solubilidade de um composto iônico que contém um 
cátion metálico que forma íons complexos aumenta na 
presença de bases de Lewis que se complexam com o 
cátion porque a formação do íon complexo direciona a 
reação de dissolução para a direita. 


> Todos os hidróxidos metálicos ficam mais solúveis na 
presença de ácidos, mas os hidróxidos metálicos anfóteros 
também ficam mais solúveis na presença de bases. 


Principais Equações e Relações 
A Equação de Henderson-Hasselbalch (16.2) 


E [base] 
pH = pK, + log 


~ [ácido] 


Faixa de Tamponamento Efetivo (16.3) 
Faixa de pH = pK, + 1 
A Relação entre Ое К, (16.3) 


Se Q < К, a solução é insaturada. Mais do composto iônico 
sólido pode se dissolver na solução. 


a solução é saturada. A solução mantém a 


Se O = К 
quantidade dos íons dissolvidos em equilíbrio, e sólido 
adicional não se dissolverá na solução. 

Se O > К 


circunstáncias, o sólido precipita a partir de uma solucáo 


a solução é supersaturada. Na maior parte das 


s3 
supersaturada. 


Principais Resultados do Aprendizado 


Objetivos do Capítulo Avaliação 
Cálculo do pH de uma Solução-Tampão Exemplo 16.1 Exercício de Revisão 
(16.2) 16.1 Exercício de Revisão Adicional 


16.1 Exercícios 29, 30, 33, 34 


Utilização da Equação de Henderson- Exemplo 16.2 Exercício de Revisão 
Hasselbalch para Calcular o pH de uma 16.2 Exercícios 37—42 
Solução-Tampão (16.2) 


Cálculo da Variação de pH em uma Exemplo 16.3 Exercício de Revisão 
Solução-Tampão após a Adição de uma 16.3 Exercício de Revisão Adicional 
Pequena Quantidade de Ácido ou Base 16.3 Exercícios 47-50 


Forte (16.2) 


Utilização da Equação de Henderson- 
Hasselbalch para Calcular o pH de uma 
Solução-Tampão Constituída de uma 
Base Fraca e Seu Ácido Conjugado (16.2) 


Determinação da Faixa de 
Tamponamento (16.3) 


Curva de pH da Titulação Ácido Forte— 
Base Forte (16.4) 
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Acido Forte e Base Forte | 
з 
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equivalência 


pH 


0 40 80 


Volume de NaOH adicionado (mL) 


Curva de pH da Titulação Ácido Fraco— 
Base Forte (16.4) 


Cálculo da Solubilidade Molar a partir de 
Kps (16.5) 


Cálculo de K;, a partir da Solubilidade 
Molar (16.5) 


Cálculo da Solubilidade Molar na 
Presença de um fon Comum (16.5) 


Determinação do Efeito do pH na 
Solubilidade (16.5) 


Previsão de Reações de Precipitação por 


Exemplo 16.4 Exercício de Revisão 
16.4 Exercício de Revisão Adicional 
16.4 Exercícios 37—40 


Exemplo 16.5 Exercício de Revisão 
16.5 Exercícios 57—58 


Exemplo 16.6 Exercício de Revisão 
16.6 Exercícios 67—70 


Exemplo 16.7 Exercício de Revisão 
16.7 Exercícios 65—66, 71—72, 75, 77— 
80 


Exemplo 16.8 Exercício de Revisão 
16.8 Exercícios 87-88 


Exemplo 16.9 Exercício de Revisão 
16.9 Exercícios 89-90, 92, 94 


Exemplo 16.10 Exercício de Revisão 
16.10 Exercícios 95-96 


Exemplo 16.11 Exercício de Revisão 
16.11 Exercícios 97—100 


Exemplo 16.12 Exercício de Revisão 


Comparação de 0 com Kps (16.6) 


Determinação da Concentração Mínima 
de Reagente Necessária para Precipitação 
Seletiva (16.6) 


Determinação das Concentrações de fons 
Restantes em Solução após Precipitação 


Seletiva (16.6) 


Trabalhando com Equilíbrios de fons 
Complexos (16.8) 


EXERCÍCIOS 


16.12 Exercícios 101—104 


Exemplo 16.13 Exercício de Revisão 
16.13 Exercícios 105—106 


Exemplo 16.14 Exercício de Revisão 
16.14 Exercícios 107—108 


Exemplo 16.15 Exercício de Revisão 
16.15 Exercícios 109—112 


Questões de Revisão 


1. Qual é a faixa de pH do sangue humano? Como o 


sangue humano é mantido nessa faixa de pH? 


2. O que é um tampão? Como funciona um tampão? Como 


ele neutraliza o ácido adicionado? E a base adicionada? 


3. Oque é efeito do íon comum? 


4. O que é a equação de Henderson-Hasselbalch e por que 


ela é útil? 


10. 


11. 


12. 


Qual é o pH de uma solucáo-tampáo quando as 
concentrações de ambos os componentes do tampão 
(ácido fraco e sua base conjugada) são iguais? O que 
acontece com o pH quando o tampáo contém mais ácido 
fraco que sua base conjugada? E mais base conjugada 
que ácido fraco? 


Suponha que um tampáo contenha quantidades iguais de 
um ácido fraco e sua base conjugada. O que acontece 
com as quantidades relativas do ácido fraco e sua base 
conjugada quando é adicionada ao tampáo uma pequena 
quantidade de ácido forte? O que acontece quando е 
adicionada uma pequena quantidade de base fraca? 


Como vocé utiliza a equacáo de Henderson-Hasselbalch 
para calcular o pH de um tampáo que contém uma base 
e seu ácido conjugado? Especificamente, como vocé 
determina o valor correto do рК? 


Que fatores influenciam a eficiência de um tampão? 
Quais são as características de um tampão efetivo? 


Qual é a faixa de pH efetiva de um tampão (em relação 
ao pK, do componente ácido fraco)? 


Descreva uma titulação ácido-base. O que é ponto de 
equivalência? 


O pH no ponto de equivalência da titulação de um ácido 
forte com uma base forte é 7,0. No entanto, o pH no 
ponto de equivalência da titulação de um ácido fraco 
com uma base forte é maior que 7,0. Explique. 


O volume necessário para atingir o ponto de 
equivalência de uma titulação ácido-base depende do 
volume e da concentração do ácido ou da base a ser 
titulada e da concentração do ácido ou da base usada 


13. 


14. 


15. 


16. 


17. 


18. 


para realizar a titulação. No entanto, ele não depende do 
ácido ou da base a ser titulada ser forte ou fraca. 
Explique. 


Na titulação de um ácido forte com uma base forte, 
como você calcularia os seguintes valores de pH? 


a. pH inicial 

b. pH antes do ponto de equivalência 
с. pH по ponto de equivalência 

d. pH além do ponto de equivalência 


Na titulação de um ácido fraco com uma base forte, 
como você calcularia os seguintes valores de pH? 


a. pH inicial 

b. pH antes do ponto de equivalência 

c. pH na metade do ponto de equivalência 
d. pH no ponto de equivalência 

e. pH além do ponto de equivalência 


A titulação de um ácido poliprótico com рК, 
suficientemente diferente mostra dois pontos de 
equivalência. Por quê? 


Na titulação de um ácido poliprótico, o volume 
necessário para atingir o primeiro ponto de equivalência 
é idêntico ao volume necessário para atingir o segundo 
ponto. Por quê? 


Qual é a diferença entre o ponto final e o ponto de 
equivalência em uma titulação? 


O que é um indicador? Como um indicador pode 
sinalizar o ponto de equivalência de uma titulação? 
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26. 


O que é constante do produto de solubilidade? Escreva 
uma expressão geral da constante de solubilidade de um 
composto com a fórmula geral A,X,. 


O que é solubilidade molar? Como você pode obter a 
solubilidade molar de um composto a partir de КЪ? 


Como um íon comum afeta a solubilidade de um 
composto? Mais especificamente, qual a diferença entre 
a solubilidade de um composto com a fórmula geral AX 
em uma solução contendo um dos íons comuns (A* ou 
X) ea solubilidade em água pura? Explique. 


Como a solubilidade de um composto iônico com um 
ânion básico é afetada pelo pH? Explique. 


Para uma solução dada contendo um composto iônico, 
qual é a relação entre O, K,, e a saturação relativa da 
solução? 


O que é precipitação seletiva? Em que condições ocorre 
precipitação seletiva? 


O que é análise qualitativa? Como a análise qualitativa 
difere da análise quantitativa? 


Quais são os grupos principais do esquema de análise 
qualitativa geral descrito neste capítulo? Descreva as 
etapas e os reagentes necessários para identificar cada 


grupo. 


Problemas por Tópico 


Nota: As respostas para todos os Problemas de numeração 


impar, numerados em azul, podem ser encontradas no 


Apêndice III. Os exercícios na seção de Problemas por Tópico 


estão emparelhados, sendo que cada problema de número 


impar é seguido de um problema de número par envolvendo o 


mesmo assunto. Os exercícios na seção de Problemas 


Cumulativos também estão emparelhados, mas de forma 


menos rigorosa. (Os Problemas de Desafio e os Problemas 


Conceituais, devido à sua natureza, não estão emparelhados.) 


O Efeito do Íon Comum e Tampões 


27. Ет qual das soluções a seguir o HNO, se ioniza menos 


que o faria em água pura? 


a. 
b. 
с. 


d. 


NaCl 0,10 M 
KNO, 0,10 M 

NaOH 0,10 M 
NaNO, 0,10 M 


28. Uma solução de ácido fórmico tem um pH de 3,25. Qual 


das substâncias a seguir elevará o pH da solução após a 


adição? Explique sua resposta. 


a. 
b. 
с. 


d. 


НСІ 
NaBr 
NaCHO, 
KCI 


29. Resolva um problema de equilíbrio (utilizando uma 


tabela IVE) para calcular o pH de cada solução. 


a. 


uma solução que é 0,20 M em HCHO, e 0,15 M em 
NaCHO, 


uma solução que é 0,16 M em NH, e 0,22 M em 
NH,Cl 


30. Resolva um problema de equilíbrio (utilizando uma 


tabela IVE) para calcular o pH de cada solução. 


31. 


32. 


33. 


34. 


35. 


a. uma solução que é 0,195 М em НС,Н,0О, e 0,125 М 
em KC,H,O, 


b. uma solução que é 0,255 М em CH¿NH, e 0,22 М 
em CH;NH;Br 


Calcule а ionização percentual de uma solução de ácido 
benzoico 0,15 M em água pura e em uma solução 
contendo benzoato de sódio 0,10 M. Por que a ionização 
percentual difere significativamente nas duas soluções? 


Calcule а ionização percentual de uma solução de ácido 
fórmico 0,13 M em água pura e também em uma 
solução contendo formiato de potássio 0,11 М. Explique 
a diferença da ionização percentual nas duas soluções. 


Resolva um problema de equilíbrio (utilizando uma 
tabela IVE) para calcular o pH de cada uma das 
soluções a seguir. 


a. HF0,15M 
b. NaF 0,15 M 
c. uma mistura que é 0,15 M em HF e 0,15 M em NaF 


Resolva um problema de equilíbrio (utilizando uma 
tabela IVE) para calcular o pH de cada uma das 
soluções a seguir. 


a. CH;NH, 0,18 М 
b. CH;NH;C1 0,18 М 


c. uma mistura que é 0,18 M em CH;NH, e 0,18 M em 
CH;NH,CI 


Um tampão contém quantidades significativas de ácido 
acético e acetato de sódio. Escreva equações que 
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38. 


39. 


40. 


41. 


mostrem como esse tampão neutraliza um ácido 
adicionado e uma base adicionada. 


Um tampão contém quantidades significativas de 
amônia e cloreto de amônio. Escreva equações que 
mostrem como esse tampão neutraliza um ácido 
adicionado e uma base adicionada. 


Utilize a equação de Henderson-Hasselbalch para 
calcular o pH de cada solução do Problema 29. 


Utilize a equação de Henderson-Hasselbalch para 
calcular o pH de cada solução do Problema 30. 


Utilize a equação de Henderson—Hasselbalch para 
calcular o pH de cada solução a seguir. 


a. uma solução que é 0,135 M em HCIO e 0,155 em 
KCIO 


b. uma solução que contém 1,05 % de С,Н;МН, em 
massa e 1,10 % de С,Н;МН,Вг em massa 


с. uma solução que contém 10,0 g de HC,H;0, e 10,0 
g de NaC,H;O, em 150,0 mL de solução 


Utilize a equacáo de Henderson—Hasselbalch para 
calcular o pH de cada solução a seguir. 


a. uma solução que é 0,145 М em ácido propanoico e 
0,115 M em propanoato de potássio 


b. uma solução que contém 0,785 % de С;Н;М em 
massa e 0,985 Yde С;Н;МНСІ em massa 


с. uma solução que contém 15,0 g de HF e 25,0 g de 
NaF em 125 mL de solução 


Calcule o pH da solução que resulta de cada uma das 
misturas a seguir. 
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43. 


44. 


45. 


46. 


47. 


50,0 mL de HCHO, 0,15 М com 75,0 mL de 
NaCHO, 0,13 M 


р. 125,0 mL de МН; 0,10 М com 250,0 mL de NH,Cl 
0,10 M 


Calcule o pH da solução que resulta de cada uma das 
misturas a seguir. 


a. 150,0 mL de HF 0,25 М com 225,0 mL de МаЕ 0,30 
M 


b. 175,0 mL de C,H¿NH, 0,10 М com 275,0 mL de 
С,Н;МН;СІ 0,20 М 

Calcule а razão entre о NaF е о HF necessária para criar 

um tampão com pH = 4,00. 

Calcule a razão entre as concentrações de CH;NH, e de 


CH;NHsCI necessária para criar um tampão com pH = 
10,24. 


Que massa de benzoato de sódio você deveria adicionar 
a 150,0 mL de uma solução de ácido benzoico 0,15 M 
para obter um tampão com um pH de 4,25? (Suponha 
que não exista variação de volume.) 


Que massa de cloreto de amônio você deveria adicionar 
a 2,55 L de uma solução de NH; 0,155 M para obter um 
tampão com um pH de 9,55? (Suponha que não exista 
variação de volume.) 


Uma solução-tampão de 250,0 mL é 0,250 M em ácido 
acético e 0,250 M em acetato de sódio. 


a. Qual é o pH inicial dessa solução? 
b. Qual é o pH após a adição de 0,0050 mol de НСІ? 
с. Qual é o pH após a adição de 0,0050 mol de NaOH? 
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51; 


52. 


Uma solução-tampão de 100,0 mL é 0,175 М em НСІО 
e 0,150 М em NaCl. 

a. Qual é o pH inicial dessa solução? 

b. Qual é o pH após a adição de 150,0 mg de НВг? 

с. Qual é o pH após a adição de 85,0 mg de NaOH? 
Para cada solução a seguir, calcule o pH inicial e final 
após a adição de 0,010 mol de НСІ. 

a. 500,0 mL de água pura 


b. 500,0 mL de uma solução-tampão que é 0,125 M em 
НС,Н;0, е 0,115 М ет NaC,H30, 


с. 500,0 mL de uma solução-tampão que é 0,155 M em 
С,Н;МН, e 0,145 М em С,Н;МН;СІ 


Para cada solução a seguir, calcule o pH inicial e final 
após a adição de 0,010 mol de NaOH. 


a. 250,0 mL de água pura 


b. 250,0 mL de uma solução-tampão que é 0,195 M em 
HCHO, e 0,275 M em KCHO, 


c. 250,0 mL de uma solução-tampão que é 0,255 M em 
CH;CH,NHsCI 


Uma solução-tampão de 350,0 mL é 0,150 M em HF e 
0,150 M em NaF. Que massa de NaOH esse tampão 
pode neutralizar antes do pH subir acima de 4,007 Se o 
mesmo volume do tampão fosse 0,350 M em HF e 0,350 
М em NaF, que massa de NaOH poderia ser usada antes 
do pH subir acima de 4,00? 


Uma solução-tampão de 100,0 mL é 0,100 M em NH; e 
0,125 M em NH,Br. Que massa de НСІ esse tampão 
pode neutralizar antes do pH cair abaixo de 9,00? Se o 
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mesmo volume do tampão fosse 0,250 M em NH; e 
0,400 M em NH,Br, que massa de HCl poderia ser usada 
antes do pH cair abaixo de 9,00? 


Determine se a mistura de cada par de soluções a seguir 
resulta ou não em um tampão. 


a. 100,0 mL NH; 0,10 M; 100,0 mL de NH,Cl 0,15 M 
b. 50,0 mL de HCI 0,10 M; 35,0 mL de NaOH 0,150 M 
c. 50,0 mL de HF 0,15 M; 20,0 mL de NaOH 0,15 M 


d. 175,0 mL de NH; 0,10 M; 150,0 mL de NaOH 0,12 
M 


e. 125,0 mL de NH; 0,15 M; 150,0 mL de NaOH 0,20 
M 


Determine se a mistura de cada par de soluções a seguir 
resulta ou não em um tampão. 


a. 75,0 mL HF 0,10 M; 55,0 mL de NaF 0,15 M 
b. 150,0 mL de HF 0,10 M; 135,0 mL de HC1 0,175 М 


c. 165,0 mL de HF 0,10 M; 135,0 mL de KOH 0,050 
M 


d. 125,0 mL de CH;NH 0,15 М; 120,0 mL de 
CH;NHs;C1 0,25 M 


e. 105,0 mL de CH;NH, 0,15 M; 95,0 mL de НСІ 0,10 
M 


O sangue é tamponado pelo ácido carbônico e pelo íon 
bicarbonato. O plasma sanguíneo normal é 0,024 M em 
HCO; е 0,0012 M em HCO, (o рк, do НСО}, à 
temperatura do corpo, é 6,1). 


a. Qual é pH do plasma sanguíneo? 
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STe 


58. 


Se o volume de sangue em um adulto normal é 5,0 

b. L, que massa de НСІ pode ser neutralizada pelo 
sistema tampão do sangue antes do pH cair abaixo 
de 7,0 (o que resultaria em morte)? 


с. Dado o volume da parte (b), que massa de NaOH 
pode ser neutralizada antes do pH subir acima de 
7,8? 


Os fluidos no interior das células são tamponados pelo 
H,PO, e НРО;2. 


a. Calcule a proporção entre o HPO,? e o H,PO¿ 
necessária para manter um pH de 7,1 no interior de 
uma célula. 


b. Um sistema tampão que utiliza H;PO, como ácido 
fraco e Н,РО; como base fraca poderia ser utilizado 
como um sistema tampão no interior das células? 
Explique. 


Que sistema tampão é a melhor escolha para criar um 
tampão com pH = 7,207? Para o melhor sistema, calcule 
a proporção entre as massas dos componentes do 
tampão necessária para produzir o tampão. 


HC,H;0,/KC,50> 
НСІО,КСІО, 
NH;/NH,CI 
HCIO/KCIO 


Que sistema tampáo é a melhor escolha para criar um 
tampão com pH = 9,00? Para o melhor sistema, calcule 
a proporção entre as massas dos componentes do 
tampáo necessária para produzir o tampáo. 


HF/KF 
HNO,/KNO, 
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NH;/NH,CI 
HCIO/KCIO 


Uma solução-tampão de 500,0 mL é 0,100 М em HNO, 
e 0,150 М em KNO.. Determine se cada adição a seguir 
excederia a capacidade do tampáo de neutralizá-la. 


a. 250 mg de NaOH 
b. 350 mg de KOH 
с. 1,25 g de HBr 

d. 1,35 g de HI 


Uma solução-tampão de 1,0 L é 0,125 M em HNO, e 
0,145 M em NaNO,. Determine a concentração de 
HNO, e NaNO, após a adição de cada substância a 
seguir: 


a. 1,5 g de HCl 
b. 1,5 g de NaOH 
с. 1,5gde HI 


Titulações, Curvas de pH e Indicadores 


61. 


Os gráficos marcados com (a) e (b) mostram as curvas 
de titulação de duas amostras de volume igual de ácidos 
monopróticos, um fraco e o outro forte. Ambas as 
titulações foram realizadas com a mesma concentração 
de base forte. 


14 14 
12 12 
10 10 
т 8 т 8 
= 6 6 
4 4 
2 2 
0 0 
0 20 40 60 80 100 0 20 40 60 80 100 


(а) Volume de base adicionada (mL) (b) Volume de base adicionada (mL) 
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(i) Qual é o pH aproximado no ponto de equivalência 
de cada curva? 


(ii) Qual gráfico corresponde à titulação do ácido forte e 
qual corresponde а titulação do ácido fraco? 


Duas amostras de 25,0 mL, uma de НСІ 0,100 Mea 
outra de HF 0,100 M, são tituladas com KOH 0,200 M. 


a. Qual é o volume de base adicionada no ponto de 
equivalência para cada titulação? 


b. O pH no ponto de equivalência de cada titulação é 
ácido, básico ou neutro? 


c. Que curva de titulação tem o pH inicial mais baixo? 
d. Esboce cada curva de titulação. 


Duas amostras de 20,0 mL, uma de KOH 0,200 Mea 
outra de CH;NH, 0,200 M, são tituladas com HI 0,100 
M. 


a. Qual é o volume de ácido adicionado no ponto de 
equivalência para cada titulação? 

b. O pH no ponto de equivalência de cada titulação é 
ácido, básico ou neutro? 

c. Que curva de titulação tem o pH inicial mais baixo? 


d. Esboce cada curva de titulação. 


Os gráficos marcados com (a) e (b) mostram as curvas 
de titulação de duas amostras de volume igual de bases, 
uma fraca e a outra forte. Ambas as titulações foram 
realizadas com a mesma concentração de ácido forte. 
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(b) 


Volume de ácido adicionado (mL) Volume de ácido adicionado (mL) 


(a) 
(i) Qual é o pH aproximado no ponto de equivaléncia 
de cada curva? 


(ii) Qual gráfico corresponde a titulacáo da base forte e 
qual corresponde a titulacáo da base fraca? 


Considere a curva apresentada a seguir para a titulação 
de um ácido monoprótico fraco com uma base forte e 
responda cada questão. 


14 
12 


10 
T 
a, 
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0 20 40 60 80 
Volume de base adicionada (mL) 
a. Qual é o pH e qual é o volume de base adicionada 
no ponto de equivalência? 


E 


b. Para qual volume de base adicionada o pH é 
calculado resolvendo um problema de equilíbrio 
baseado na concentração inicial e no K, do ácido 
fraco? 


c. Para qual volume de base adicionada o pH = pK,? 


d. Para qual volume de base adicionada o pH é 
calculado resolvendo um problema de equilíbrio 
baseado na concentração e no K, da base conjugada? 


6б. 


67. 


A partir de qual volume de base adicionada o pH é 
e. calculado considerando a quantidade de base forte 
em excesso adicionada? 


Considere a curva apresentada a seguir para a titulação 
de uma base fraca com um ácido forte e responda cada 
questão. 


pH 


0 10 20 30 40 50 
Volume de ácido adicionado (mL) 
a. Qual é o pH e qual é o volume de ácido adicionado 
no ponto de equivalência? 


b. Para qual volume de ácido adicionado o pH é 
calculado resolvendo um problema de equilíbrio 
baseado na concentração inicial e no K, da base 
fraca? 


c. Para qual volume de ácido adicionado o pH = 14 — 
рК? 


d. Para qual volume de ácido adicionado o pH é 
calculado resolvendo um problema de equilíbrio 
baseado na concentração e no K, do ácido 
conjugado? 

e. A partir de qual volume de ácido adicionado o pH é 


calculado considerando a quantidade de ácido forte 
em excesso adicionado? 


Considere a titulação de uma amostra de 35,0 mL de 
HBr 0,175 M com KOH 0,200 M. Determine cada 
grandeza a seguir. 
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a. орН inicial 

b. о volume de base adicionada necessário para atingir 
o ponto de equivalência 

c. opHa 10,0 mL de base adicionada 

d. o pH no ponto de equivalência 


e. o pH após a adição de 5,0 mL de base após o ponto 
de equivalência 


Uma amostra de 20,0 mL de HNO, 0,125 M é titulada 
por NaOH 0,150 M. Calcule o pH para pelo menos 
cinco pontos diferentes em toda a curva de titulação e 
represente a curva. Indique o volume no ponto de 
equivalência do seu gráfico. 


Considere a titulação de uma amostra de 25,0 mL de 

RbOH 0,115 М por НСІ 0,100 М. Determine cada 

grandeza a seguir. 

a. o pH inicial 

b. o volume de ácido adicionado necessário para atingir 
o ponto de equivalência 

с. орНа 5,0 mL de ácido adicionado 


d. o pH no ponto de equivalência 


e. o pH após a adição de 5,0 mL de ácido após o ponto 
de equivalência 


Uma amostra de 15,0 mL de Ba(OH), 0,100 M é titulada 
por HCl 0,125 M. Calcule o pH para pelo menos cinco 
pontos diferentes em toda a curva de titulação e 
represente a curva. Indique o volume no ponto de 
equivalência do seu gráfico. 
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T3: 


Considere a titulação de uma amostra de 20,0 mL de 
HC,H;0, 0,105 М por NaOH 0,125 M. Determine cada 
grandeza a seguir. 


a. o pH inicial 


b. o volume de base adicionada necessário para atingir 
o ponto de equivalência 


с. o pH a 5,0 mL de base adicionada 
d. o pH na metade do ponto de equivalência 
e. o pH no ponto de equivalência 


f. o pH após a adição de 5,0 mL de base após o ponto 
de equivalência 


Uma amostra de 30,0 mL de ácido propanoico 0,165 M 
é titulada por KOH 0,300 M. Calcule o pH a cada 
volume de base adicionada: O mL, 5 mL, 10 mL, ponto 
de equivalência, ponto correspondente a metade do 
ponto de equivalência, 20 mL, 25 mL. Represente a 
curva de titulação. 


Considere a titulação de uma amostra de 25,0 mL de 
CH;NH, 0,175 M рог НВг 0,150 М. Determine cada 
grandeza a seguir. 


a. орН inicial 


b. o volume de ácido adicionado necessário para atingir 
o ponto de equivaléncia 


с. орНа 5,0 mL de ácido adicionado 
d. opH na metade do ponto de equivaléncia 
e. o pH no ponto de equivalência 


f. o pH após a adição de 5,0 mL de ácido além do 
ponto de equivalência 
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Tis 


pH 
pH 


pH 

+ 00 

pH 
со 


(а) Volume de ácido adicionado (mL) 
< 


Uma amostra de 25,0 mL de piridina 0,125 M é titulada 
por НСІ 0,100 M. Calcule o pH a cada volume de ácido 
adicionado: 0 mL, 10 mL, 20 mL, ponto de 
equivalência, ponto correspondente à metade do ponto 
de equivalência, 40 mL, 50 mL. Represente a curva de 
titulação. 


Considere as curvas de titulação (marcadas a e b) de 
dois ácidos fracos, ambos titulados por NaOH 0,100 M. 


14 14 
12 12 
10 10 
8 8 
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(a) Volume de base adicionada (mL) (b) Volume de base adicionada (mL) 


(i) Que solução ácida é mais concentrada? 
(ii) Que ácido tem o K, maior? 


Considere as curvas de titulação (marcadas a e b) de 
duas bases fracas, ambas tituladas por НСІ 0,100 М. 


0 20 40 60 80 100 0 20 40 60 80 100 


(b) 


Volume de ácido adicionado (mL) 
(i) Que solução básica é mais concentrada? 
(ii) Que base tem о K, maior? 


Uma amostra de 0,229 g de um ácido monoprótico 
desconhecido é titulada por NaOH 0,112 M. A curva de 
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titulação resultante é apresentada а seguir. Determine а 
massa molar e o pK, do ácido. 
14 
12 


10 
8 


pH 


Sto na 


о 10 20 30 40 50 60 

Volume de base adicionada (mL) 
Uma amostra de 0,446 g de um ácido monoprótico 
desconhecido é titulada por KOH 0,105 M. A curva de 
titulação resultante é apresentada a seguir. Determine a 
massa molar e o pK, do ácido. 


14 
12 


10 


pH 
O N E 0 00 


0 20 40 60 80 100 

Volume de base adicionada (mL) 
Uma amostra de 20,0 mL de ácido sulfuroso (H,SO») 
0,115 M é titulada por KOH 0,1014 M. Para qual 
volume adicionado de solução de base ocorre cada 
ponto de equivalência? 


Uma amostra de solução de um ácido diprótico (HA) 
0,125 M é titulada por KOH 0,1019 M. As constantes de 
ionização do ácido são К, = 5,2 x 10% e Ka = 2,4 х 107 
10. Para qual volume adicionado de base ocorre cada 
ponto de equivalência? 


O vermelho de metila tem um pK, de 5,0 e é vermelho 
na sua forma ácida e amarelo na sua forma básica. Se 
diversas gotas desse indicador forem colocadas em uma 
amostra de 25,0 mL de НС1 0,100 М, que cor aparecerá 
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na solução? Se NaOH 0,100 М for adicionado 
lentamente à amostra de НСІ, em que faixa de pH o 
indicador mudará de cor? 


A fenolftaleína tem um рК, de 9,7. Ela é incolor na sua 
forma ácida е rosa na sua forma básica. Para cada um 
dos pH a seguir, calcule [In ]/[HIn] e preveja a cor de 
uma solução de fenolftaleína. 


а. pH=2,0 
b. рН = 5,0 
с. рН = 8,0 
а. рН = 11,0 


Consultando а Tabela 16.1, escolha um indicador para 
utilizar na titulação de cada ácido a seguir por uma base 


forte. 
a. HF 
b. HCl 
c. HCN 


Consultando a Tabela 16.1, escolha um indicador para 
utilizar na titulagáo de cada base a seguir por um ácido 
forte. 


a. CH;NH, 
b. NaOH 
с. C¿H:NH, 


Equilíbrios de Solubilidade 
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Escreva equações balanceadas e expressões para о K,, 
da dissolução de cada um dos seguintes compostos 
1Ônicos. 
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a. BaSO, 
b. PbBr, 
с. Ag,CrO, 


Escreva equações balanceadas e expressões para о КЪ 
da dissolução de cada um dos seguintes compostos 
iônicos. 

a. CaCO; 

b. РЫСЪ 

c. AgI 


Consulte os valores de Къ na Tabela 16.2 para calcular a 
solubilidade molar de cada composto a seguir em água 
pura. 


a. AgBr 
b. Mg(OH): 
с. CaF, 


Consulte os valores da K,, na Tabela 16.2 para calcular a 
solubilidade molar de cada composto a seguir em água 
pura. 


а. MX(K,= 1,27 х 107) 
b. Ag,CrO, 
с. Са(ОН), 


Utilize as solubilidades molares dadas em água pura 
para calcular o К,, de cada substância a seguir. 


a. MX; solubilidade molar = 3,27 x 10 М 
b. PbF;; solubilidade molar = 5,63 x 10° М 
с. MgF;; solubilidade molar = 2,65 x 10? М 


90. 


91. 


92. 


93. 


94. 


95. 


96. 


Utilize as solubilidades molares dadas em água pura 
para calcular o K,, de cada substância a seguir. 


a. BaCrO,; solubilidade molar = 1,08 x 10% М 
b. Ag,SO;; solubilidade molar = 1,55 x 10º М 
с. Pd(SCN),; solubilidade molar = 2,23 x 10%M 


Dois compostos com fórmula geral AX e АХ, têm K, = 
1,5 x 10º M. Qual dos dois compostos tem a maior 
solubilidade molar? 


Considere os compostos a seguir com as fórmulas 
genéricas listadas e suas solubilidades molares 
correspondentes em água pura. Que composto tem o 
menor valor de Kps? 


а. AX; solubilidade molar = 1,35 x 10* M 
b. AX); solubilidade molar = 2,25 x 10* M 
с. A,X; solubilidade molar = 1,75 x 10“ M 


Consulte o valor de Къ, da Tabela 16.2 para calcular а 
solubilidade do hidróxido de ferro(II) em água pura em 
gramas por 100,0 mL de solução. 


A solubilidade do cloreto de cobre(I) é 3,91 mg рог 
100,0 mL de solução. Calcule o K,, do CuCl. 


Calcule a solubilidade molar do fluoreto de bário em 
cada líquido ou solução a seguir. 


a. água pura 
b. 0,10 М Ba(NO;) 
с. 0,15 М NaF 


Calcule a solubilidade molar de MX (А, = 1,27 х 109) 
em cada líquido ou solução a seguir. 
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98. 


99. 


100. 


a. água pura 
b. 0,25 М MCI, 
с. 0,20 M Na,X 


Calcule a solubilidade molar do hidróxido de cálcio em 
uma solução tamponada para cada pH a seguir. 


а. pH=4 
b. pH=7 
c. pH=9 


Calcule a solubilidade (em gramas por 1,00 x 10? mL de 
solução) do hidróxido de magnésio em uma solução 
tamponada em pH = 10. Como ela se compara à 
solubilidade do Mg(OH), em água pura? 


Determine se cada composto a seguir é mais solúvel em 
solução ácida que em água pura. Explique. 


a. Васо; 
b. Cus 
с. AgCI 
а. РЫ, 


Determine se cada composto а seguir é mais solúvel em 
solução ácida que em água pura. Explique. 


a. Hg,Br, 
b. Mg(OH): 
с. CaCO, 
d. AgI 


Precipitação e Análise Qualitativa 


101. 


102. 


103. 


104. 


105. 


106. 


Uma solução contendo fluoreto de sódio é misturada 
com outra contendo nitrato de cálcio formando uma 
solução que é 0,015 М em NaF e 0,010 М em Ca(NO»),. 
É formado algum precipitado na solução misturada? Se 
assim for, identifique o precipitado. 


Uma solução contendo brometo de potássio é misturada 
com outra contendo acetato de chumbo formando uma 
solução que é 0,013 М em KBr e 0,0035 М em 
Pb(C,H30»),. É formado algum precipitado na solugáo 
misturada? Se assim for, identifique o precipitado. 


Preveja se será formado ou náo um precipitado se forem 
misturados 75,0 mL de uma solução de NaOH com pOH 
= 2,58 com 125,0 mL de uma solução de MgCl, 0,018 
M. Identifique o precipitado, se houver. 


Preveja se será formado ou náo um precipitado se forem 
misturados 175,0 mL de uma solução de КСІ 0,0055 М 
com 145,0 mL de uma solução de AgNO; 0,0015 М. 
Identifique o precipitado, se houver. 


O hidróxido de potássio é usado para precipitar cada um 
dos cátions a seguir a partir da sua respectiva solução. 
Determine a concentração mínima de KOH necessária 
para a precipitação ter início em cada caso. 


a. CaCl, 0,015 М 
b. Fe(NO;) 0,0025 М 
с. MgBr, 0,0018 M 


Determine a concentração mínima do agente 
precipitante à direita para causar a precipitação do 
cátion da solução à esquerda. 


a. BaNO, 0,035 М; NaF 


b. Cal, 0,085 М; KSO, 


с. 


AgNO; 0,0018; КЫСІ 


107. Uma solução é 0,010 М em Ba” e 0,020 М em Ca”. 


a. Se o sulfato de sódio for usado para precipitar 


seletivamente um dos cátions, deixando o outro 
cátion na solução, que cátion precipitará primeiro? 
Que concentração mínima de Na,SO, induzirá а 
precipitação do cátion que precipita primeiro? 


Qual é a concentração restante do cátion que 
precipita primeiro quando o outro cátion começa a 
precipitar? 


108. Uma solução é 0,022 М em Fe” e 0,014 М em Mg”. 


a. Se o carbonato de potássio for usado para precipitar 


seletivamente um dos cátions, deixando o outro 
cátion na solução, que cátion precipitará primeiro? 
Que concentração mínima de КСО; induzirá a 
precipitação do cátion que precipita primeiro? 


Qual é a concentração restante do cátion que 
precipita primeiro quando o outro cátion começa a 
precipitar? 


Equilíbrios de іопѕ Complexos 


109. Prepara-se uma solução 1,1 x 10º M em Zn(NO;) e 


110. 


0,150 М em NH,. Após a solução atingir o equilíbrio, 


qual é a concentração de 212 (ад) que permanece em 


solução? 


Uma amostra de 120,0 mL de uma solução 2,8 х 10° М 
de AgNO, é misturada com uma amostra de 225,0 mL 


de uma solução 0,10 M de NaCN. Após a solução 


111. 


112. 


atingir o equilíbrio, qual é a concentração de Ag'(ag) 
que permanece na solução? 


Utilize os valores apropriados de К, e К; para 
determinar a constante de equilíbrio da reação a seguir. 
FeS(s) + 6CN (ag) == Fe(CN)’ (aq) + S” (aq) 
Utilize os valores apropriados de Кыз е К; para 
determinar a constante de equilíbrio da reação a seguir. 
РЬС1(з) + 30H (aq) == Pb(OH), (aq) + 2С1 (aq) 


Problemas Cumulativos 


113. 


114. 


115. 


116. 


117. 


118. 


Uma solução com volume igual a 150,0 mL contém 2,05 
g de benzoato de sódio e 2,47 g de ácido benzoico. 
Calcule o pH da solução. 


Prepara-se uma solução combinando-se 10,0 mL de 
ácido acético 17,5 M com 5,54 g de acetato de sódio e 
diluindo-se a um volume total de 1,50 L. Calcule o pH 
da solução. 


Prepara-se um tampão combinando-se 150,0 mL de 
HCHO, 0,25 M com 75,0 mL de NaOH 0,20 M. 
Determine o pH do tampão. 


Prepara-se um tampão combinando-se 3,55 g de NH, 
com 4,78 g de НС1 e diluindo-se a um volume total de 
750,0 mL. Determine o pH do tampão. 


Uma solução-tampão de volume igual а 1,0 L contém 
inicialmente 0,25 mol de NH, e 0,25 mol de NH,CI. 
Para ajustar o pH do tampão para 8,75, você deverá 
adicionar NaOH ou HCI à mistura tampão? Que massa 
do reagente correto você deverá adicionar? 


Uma solução-tampão de volume igual a 250,0 mL 
contém inicialmente 0,025 mol de HCHO, e 0,025 mol 


119. 


120. 


121. 


122. 


de NaCHO,. Para ajustar o pH do tampão рага 4,10, 
você deverá adicionar NaOH ou НСІ à mistura tampão? 
Que massa do reagente correto você deverá adicionar? 


Em química analítica, as bases utilizadas nas titulações 
frequentemente têm que ser padronizadas; isto é, sua 
concentração tem que ser determinada com precisão. A 
padronização de soluções de hidróxido de sódio pode 
ser realizada pela titulação de hidrogenoftalato de 
potássio (KHC,H,0,), também conhecido como КНР, 
pela solução de NaOH a ser padronizada. 


a. Escreva a equação da reação entre o NaOH e o KHP. 


b. A titulação de 0,5527 g de KHP exigiu 25,87 mL de 
uma solução de NaOH para atingir o ponto de 
equivalência. Qual é a concentração da solução de 
NaOH? 


Uma amostra de 0,5224 g de um ácido monoprótico 
desconhecido foi titulada por NaOH 0,0998 M. O ponto 
de equivalência da titulação ocorre a 23,82 тї. 
Determine a massa molar do ácido desconhecido. 


Uma amostra de 0,25 mol de um ácido fraco com um 
pK, desconhecido foi combinada com 10,0 mL de KOH 
3,00 N, e a solução resultante foi diluída para 1,500 L. O 
pH medido da solução foi 3,85. Qual é o pK, do ácido 
fraco? 


Uma amostra de 5,55 g de um ácido fraco com K, = 1,3 
х 104 foi combinada com 5,00 mL de NaOH 6,00 M, e 
a solução resultante foi diluída a 750 mL. O pH medido 
da solução foi 4,25. Qual é a massa molar do ácido 
fraco? 


123. 


124. 


125. 


126. 


127. 


Uma amostra de 0,552 de ácido ascórbico (vitamina С) 
foi dissolvida em água a um volume total de 20,0 mL e 
titulada por KOH 0,1103 M. O ponto de equivalência 
ocorreu a 28,42 mL. O pH da solução a 10,0 mL de base 
adicionada foi 3,72. A partir desses dados, determine a 
massa molar e o valor de K, da vitamina С. 


Represente a curva de titulação do Problema 123 
calculando o pH no início da titulação, a meio caminho 
do ponto de equivalência, no ponto de equivalência e a 
5,0 mL além do ponto de equivalência. Escolha um 
indicador adequado para essa titulação na Tabela 16.1. 


Um dos principais componentes da água dura é o 
СаСО;». Quando a água dura evapora, parte do CaCO, 
permanece na forma de um depósito de mineral branco. 
Se uma solução de água dura está saturada com 
carbonato de cálcio, que volume da solução tem de 
evaporar para depositar 1,00 x 10? mg de CaCO;? 


A gota — uma condição que resulta no inchamento e 
dor nas juntas — é causada pela formação de cristais de 
urato de sódio (NaCsH;N,) no interior dos tendões, da 
cartilagem e dos ligamentos. O urato de sódio precipita 
do plasma sanguíneo quando os níveis de ácido úrico 
ficam anormalmente elevados. Isto, às vezes, acontece 
como resultado da ingestão de alimentos muito calóricos 
e do consumo de muito álcool, razão pela qual a gota é, 
às vezes, referida como a “doença dos reis”. Se a 
concentração de sódio no plasma sanguíneo é 0,140 M, 
e o Къ, do urato de sódio é 5,76 x 10%, que concentração 
minima de urato resultaria em precipitação? 


A pseudogota, uma condição com sintomas semelhantes 
aos da gota (veja o Problema 126), é causada pela 
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129. 


130. 


131. 


132. 


133, 


formação de cristais de difosfato de cálcio (Ca,P,0,) no 
interior dos tendões, da cartilagem e dos ligamentos. O 
difosfato de cálcio precipita do plasma sanguíneo 
quando os níveis de difosfato ficam anormalmente 
elevados. Se a concentração de cálcio no plasma 
sanguíneo é 9,2 mg/dL, e o K, do difosfato de cálcio é 
8,64 х 10%, que concentração mínima de difosfato 
resulta em precipitação? 


Calcule a solubilidade do cloreto de prata em uma 
solução 0,100 М de NH.. 


Calcule a solubilidade do CuX em uma solução 0,150 M 
de NaCN. O valor do K, do CuX é 1,27 х 10º. 


A anilina, abreviadamente ФМ№Н,, em que ф é C¿H,, é 
uma importante base orgânica usada na fabricação de 
corantes. Ela tem um Къ =4,3 x 10” Em um certo 
processo de fabricação é necessário manter a 
concentração de ФМН;$ (o ácido conjugado da anilina, o 
íon anilínio) abaixo de 1,0 x 10? М em uma solução 
0,10 М de anilina. Determine a concentração de NaOH 
necessária para esse processo. 


O K, da hidroxilamina, МН,ОН, é 1,10 x 10%. Uma 
solução-tampão é preparada misturando-se 100,0 mL de 
uma solução de hidroxilamina 0,36 M com 50,0 mL de 
uma solução de НСІ 0,26 М. Determine o pH da solução 
resultante. 


Uma amostra de 0,867 g de um ácido desconhecido 
requer 32,2 mL de uma solução de hidróxido de bário 
0,182 M para a neutralização. Supondo que o ácido seja 
diprótico, calcule a massa molar do ácido. 


Um volume de 25,0 mL de uma solução de hidróxido de 
sódio requer 19,6 mL de ácido clorídrico 0,189 M para a 
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135. 


136. 


137. 


neutralização. Um volume de 10,0 mL de solução de 
ácido fosfórico requer 34,9 mL da solução de hidróxido 
de sódio para a neutralização completa. Calcule a 
concentração da solução de ácido fosfórico. 


Determine a massa de formiato de sódio que deve ser 
dissolvida em 250,0 cm* de uma solução 1,4 М de ácido 
fórmico para preparar uma solução-tampão com pH = 
3,36. 


Que massas relativas de cloreto de dimetilamina e de 
dimetilamônio você necessita para preparar uma 
solução-tampão de pH =10,43? 


Pede-se que você prepare 2,0 L de um tampão 
HCN/NaCN que tenha um pH de 9,8 e uma pressão 
osmótica de 1,35 atm, a 298 К. Que massas de HCN e 
NaCN você deverá utilizar para preparar o tampão? 
(Suponha a dissociação completa do NaCN.) 


Quais deverão ser as concentrações molares do ácido 
benzoico e do benzoato de sódio em uma solução que é 
tamponada a um pH de 4,55 e tem um ponto de 
congelamento de —2,0 °С? (Suponha a completa 
dissociação de benzoato de sódio e uma massa 
específica de 1,01 g/mL para a solução.) 


Problemas de Desafio 


138. 


Deduza uma equação semelhante à equação de 
Henderson-Hasselbalch para um tampão constituído de 
uma base fraca e seu ácido conjugado. Ao invés de 
relacionar o pH ao pK, e às concentrações relativas de 
um ácido e sua base conjugada (como o faz a equação 
de Henderson-Hasselbalch), a equação deverá relacionar 
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141. 


o pOH ао рК, e às concentrações relativas de uma base 
e seu ácido conjugado. 


Como a ação saponácea e detergente é impedida pela 
água dura, as formulações de lavanderia geralmente 
incluem amaciantes de água — chamados de 
construtores — concebidos para remover íons de água 
dura (principalmente o Са?‘ e o Mg?) da água. Um 
construtor comum usado nos Estados Unidos é o 
carbonato de sódio. Suponha que a água dura utilizada 
para lavar roupas contenha 75 ppm de CaCO, е 55 ppm 
de MgCO, (em massa). Que massa de М№а,СО; é 
necessária para remover 90,0 % desses íons de 10,0 L de 
água de lavanderia? 


Uma amostra de 0,558 g de um ácido diprótico com uma 
massa molar de 255,8 g/mol é dissolvida em água a um 
volume total de 25,0 mL. A solução é, então, titulada 
por uma solução saturada de hidróxido de cálcio. 


a. Supondo que os valores de pK, de cada etapa de 
ionização sejam suficientemente diferentes para 
serem observados dois pontos de equivalência, 
determine o volume de base adicionada para o 
primeiro e segundo pontos de equivalência. 


b. O pH após a adição de 25,0 mL da base é 3,82. 
Determine o valor de K, . 


с. O pH após a adição de 20,0 mL depois do primeiro 
ponto de equivalência é 8,25. Determine o valor de 
Ka. 


Quando excesso de Mg(OH), sólido é agitado com 1,00 
L de solução de NH,Cl 1,0 М, a solução saturada 
resultante tem um pH = 9,00. Calcule о Къ do Mg(OH). 
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147. 


148. 


Que quantidade de NaOH sólido tem que ser adicionada 
а 1,0 L de uma solução de H,CO; 0,10 М para produzir 
uma solução com [Н] = 3,2 x 10! М? Não há 
nenhuma variação de volume significativa como 
resultado da adição do sólido. 


Calcule a solubilidade do Au(OH); em (a) água e (b) 
solução de ácido nítrico 1,0 М (К, = 5,5 х 109). 


Calcule a concentração de Г em uma solução obtida 
pela agitação de KI 0,10 М com um excesso de AgCI(s). 


Que volume de solução de carbonato de sódio 0,100 M é 
necessário para precipitar 99 % do Mg a partir de 1,00 L 
de uma solução de nitrato de magnésio 0,100 М? 


Determine a solubilidade do Cul em uma solução de 
НСМ 0,40 M. O К, do Cul é 1,1 x 10? e o K; do íon 
complexo Cu(CN), é 1 х 102. 


Determine o pH de uma solução preparada a partir de 
1,0 L de uma solução 0,10 М de Ba(OH), e excesso de 
Zn(OH)(s). O К, do Zn(OH), é 3 x 10 e o К; do 
Zn(OH), é 2 х 10”. 


Que quantidade de НСІ gasoso tem que ser adicionada a 
1,00 L de uma solução-tampão que contém [ácido 
acético] = 2,0 M e [acetato] = 1,0 М para produzir uma 
solução com pH =4,00? 


Problemas Conceituais 


149. 


Sem efetuar nenhum cálculo, determine, para cada caso 
a seguir, se pH = pK,, pH > pK, ou pH < pK,. Suponha 
que HA seja um ácido monoprótico fraco. 


a. 0,10 mol de HA e 0,050 mol de A” em 1,0 L de 
solução 


b. 0,10 mol de HA е 0,150 mol de A” em 1,0 L de 
solução 

с. 0,10 mol de HA e 0,050 mol de ОН em 1,0 L de 
solução 


d. 0,10 mol de HA e 0,075 mol de ОН em 1,0 L de 
solução 


150. Um tampão contém 0,10 mol de um ácido fraco e 0,20 


151. 


mol de sua base conjugada em 1,0 L de solução. 
Determine se cada adição seguinte excede ou não a 
capacidade do tampão. 


a. adição de 0,020 mol de NaOH 

b. adição de 0,020 mol de НСІ 

c. adição de 0,10 mol de NaOH 

а. adição de 0,010 mol de НСІ 

Considere três soluções: 

і. solução 0,10 М de um ácido monoprótico fraco 
ii. solução 0,10 M de um ácido monoprótico forte 
iii. solução 0,10 M de um ácido diprótico fraco. 


Cada solução é titulada por NaOH 0,15 M. Que 
grandeza é a mesma para todas as três soluções? 


a. o volume necessário para atingir o ponto de 
equivalência final 


b. o volume necessário para atingir o primeiro ponto de 
equivalência 


c. o pH do primeiro ponto de equivalência 


d. o pH na metade do primeiro ponto de equivalência 


152. Duas soluções de ácido monoprótico (А е В) são 


tituladas por soluções de NaOH idênticas. O volume 


para atingir o ponto de equivalência para a solução А é 


duas vezes o volume necessário para atingir o ponto de 


equivalência para a solução B, e o pH no ponto de 


equivalência da solução A é maior que o pH no ponto de 


equivalência da solução B. Que afirmativa é correta? 


a. 


O ácido na solução A é mais concentrado que na 
solução B e também é um ácido mais forte que 
aquele na solução B. 


O ácido na solução A é menos concentrado que na 
solução B e também é um ácido mais fraco que 
aquele na solução B. 


O ácido na solução A é mais concentrado que na 
solução B e também é um ácido mais fraco que 
aquele na solução B. 


O ácido na solução A é menos concentrado que na 
solução B e também é um ácido mais forte que 
aquele na solução B. 


153. Descreva a solubilidade do CaF, em cada solução 


seguinte em comparação com sua solubilidade em água. 


a. 
b. 


с. 


em uma solução de NaCl 0,10 М 
em uma solução de NaF 0,10 M 
em uma solução de HCl 0,10 M 


Respostas das Associações Conceituais 


Tampões 


16.1 (d) 


Somente esta solução contém quantidades 


significativas de um ácido fraco e sua base conjugada. 


(Lembre-se de que o HNO, é um ácido forte, mas o 
HNO, é um ácido fraco.) 


pH de Soluções-Tampão 


16.2 (a) Como o pH do tampão é menor que o pK, do ácido, 
o tampão deve conter mais ácido que base ([НА] > 
[А-]). Para elevar o pH do tampão de 4,25 para 4,72, 
você tem que adicionar mais da base fraca (adicionar 
uma base tornará a solução-tampão mais básica). 


Adição de Ácido ou Base a um Tampão 


16.3 (b) Como o ácido é adicionado ao tampão, o pH ficará 
ligeiramente menor (ligeiramente mais ácido). A 
resposta (a) reflete uma variação muito grande do pH 
para um tampão, e as respostas (c) e (d) têm o pH 
variando na direção errada. 


Capacidade de Tamponamento 


16.4 (а) A adição de 0,050 mol de НСІ destrói o tampão 
porque ele reagirá com todo o NaF, não deixando 
nenhuma base conjugada na mistura tampão. 


Ponto de Equivalência da Titulação 


16.5 (d) Como o balão contém 7 íons Н”, o ponto de 
equivalência é alcançado quando tiverem sido 
adicionados 7 íons OH”. 


0 ponto correspondente à metade do ponto de equivalência 


16.6 (c) O pH no ponto correspondente à metade do ponto de 
equivalência é o pK, do ácido conjugado, que é igual a 
14,00 — 8,75 = 5,25. 


Titulações Ácido-Base 


(с) Como os volumes е as concentrações de todos os três 
16.7 ácidos são os mesmos, o volume de NaOH necessário 
para atingir o primeiro ponto de equivalência (e o único 
ponto de equivalência das titulações 1 e 111) é o mesmo 


para todas as três titulações. 


Efeito do fon Comum 


16.8 (c) A solução de nitrato de sódio é a única que não tem 
nenhum íon comum com o sulfato de bário. As duas 
outras soluções têm íons comuns com o sulfato de bário; 
portanto, a solubilidade do sulfato de bário é menor 
nessas soluções. 


Solubilidade e Equilíbrios de іопѕ Comuns 


16.9 (с) Somente o NaCN contém um ánion (CN) que forma 
um íon complexo com o Cu” [na Tabela 16.3 podemos 
ver que К; = 1,0 x 10% para o Cu(CN)2]. Sendo assim, 
a presença de CN” levará à reação de dissolução do Cus. 


1 | Energia Livre е 
Termodinâmica 

Die Energie der Welt ist konstant. Die Entropie der 

Welt strebt einem Maximum zu. (A energia do mundo é 


constante. А entropia do mundo tende para um 
máximo.) 


— Rudolf Clausius (1822-1888) 


17.1 Imposto do Calor da Natureza: Você Não Pode Vencer e Você Não Pode 
Empatar 
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Principais Resultados do Aprendizado 


O LONGO DESTE LIVRO, examinamos e estudamos as 
transformações químicas e fisicas. Estudamos a rapidez 
com que as transformações químicas ocorrem (cinética) e 


como prever até onde elas avançam (através do uso de 
constantes de equilíbrio). Aprendemos que os ácidos 
neutralizam as bases e que os gases se expandem para ocupar 
inteiramente seus recipientes. Passamos agora para as 
seguintes perguntas: Por que essas transformações ocorrem? 
Quem, em última análise, é responsável pelas transformações 
físicas e químicas? A resposta pode ser surpreendente. A força 
motriz por trás das transformações químicas e físicas no 
universo é uma propriedade chamada entropia, que está 
relacionada com a dispersão (ou o espalhamento) da energia. 
A natureza tende para o estado em que a energia está 
espalhada o máximo possível. Embora não pareça evidente à 
primeira vista, o congelamento da água abaixo de O °С, a 
dissolução de um sólido em uma solução, a neutralização de 
um ácido por uma base, e até mesmo o desenvolvimento de 
uma pessoa a partir de um embrião, todos esses processos 
aumentam a entropia do universo (todos eles resultam em uma 
maior dispersão de energia). Em nosso universo, a entropia 
sempre aumenta. 


Nesta engenhosa ilusão, parece que a água pode fluir permanentemente através do 
canal. Entretanto, o movimento perpétuo é proibido pelas leis da termodinâmica. 


17.1 Imposto do Calor da Natureza: Você Não Pode 
Vencer e Você Não Pode Empatar 


Transações envolvendo energia são como jogos de azar — você 
entra no cassino com seus bolsos cheios de dinheiro, e (se 
você continuar jogando tempo suficiente) sai de mãos vazias. 
A longo prazo, você perde dinheiro em jogos de azar, porque o 
cassino leva uma parte a cada transação. Assim acontece com 
a energia. A natureza leva uma parte — às vezes chamada de 
imposto do calor da natureza — em cada transferência de 
energia de modo que, no final, a energia é dissipada. 


Considerando o Capítulo 6, do Volume 1, lembre-se de 
que, de acordo com a primeira lei da termodinâmica, a energia 
é conservada nos processos químicos. Quando se queima 
gasolina para movimentar um carro, por exemplo, a 
quantidade de energia produzida pela reação química não 
desaparece, nem qualquer nova energia, que não estava 
presente como energia potencial (dentro da gasolina), aparece 
antes da combustão. Uma parte da energia proveniente da 
reação de combustão vai para movimentar o carro (cerca de 20 
%), e o resto é dissipado para o ambiente como calor (se você 
duvidar disso, aproxime-se do motor depois de o carro ter se 
movimentado). A energia total emitida pela reação de 
combustão é exatamente igual à soma da quantidade de 
energia que vai para movimentar o carro e a quantidade de 
energia dissipada como calor — a energia é conservada. Em 
outras palavras, quando se trata de energia, você não pode 
vencer; você não pode criar a energia que não estava lá para 
começar a movimentar o carro. 


Uma bateria recarregável sempre requer mais energia para carregar do que a energia 
disponível para realizar trabalho durante a descarga porque parte da energia sempre 
é perdida para as vizinhanças durante o ciclo de carga/descarga. 

O quadro torna-se mais interessante, no entanto, quando 
consideramos a segunda lei da termodinâmica. A segunda lei — 
que examinamos mais detalhadamente durante todo este 
capítulo — implica que não só não podemos vencer em uma 
transação de energia, mas não podemos nem mesmo empatar. 
Por exemplo, considere uma bateria recarregável. Suponha 
que, quando usamos a bateria totalmente carregada para 
alguma aplicação, a energia da bateria faz 100 kJ de trabalho. 
Recarregar a bateria até seu estado original necessariamente 
(de acordo com a segunda lei da termodinâmica) requer mais 
de 100 kJ de energia. A energia não é destruída durante o ciclo 
de descarga e recarga da bateria, mas alguma energia tem que 
ser perdida para as vizinhanças, de modo que o processo 
ocorra. A natureza impõe um imposto do calor, uma 
participação inevitável em todas as transações de energia. As 
implicações da segunda lei para o uso de energia são 
significativas. Primeiro de tudo, de acordo com a segunda lei, 


não podemos criar uma máquina de movimento perpétuo (uma 
máquina que se move perpetuamente sem nenhuma entrada de 
energia). Se a máquina tiver que se movimentar, ela tem que 
pagar o imposto do calor a cada ciclo de seu movimento — ao 
longo do tempo, ela, portanto, vai diminuindo seu movimento, 
até parar. 


Veja o boxe A Química no Cotidiano intitulado A Máquina de Movimento 
Perpétuo de Redheffer na Seção 6.3, no Volume 1. 


Em segundo lugar, na maioria das transações de energia, 
não só o “imposto do calor” é perdido para as vizinhanças, 
mas energia adicional também é perdida na forma de calor, 
porque os processos no mundo real não atingem o máximo de 
eficiência teórica possível (Figura 17.1). Consequentemente, o 
uso mais eficiente de energia geralmente ocorre com o menor 
número de operações. Por exemplo, o aquecimento de uma 
casa com gás natural é geralmente mais barato e mais eficiente 
do que o aquecimento com energia elétrica (Figura 17.2). 
Quando você aquece sua casa com gás natural, há apenas uma 
operação envolvendo energia — o gás queima e o calor da 
reação aquece a casa. Quando você aquece sua casa com 
eletricidade, várias operações ocorrem. Admitindo que a 
eletricidade seja gerada a partir da queima de combustíveis 
fósseis, o calor proveniente da combustão do combustível 
ferve a água para criar vapor. O vapor então aciona uma 
turbina em um gerador para criar eletricidade. A eletricidade 
viaja a partir da usina de energia para a casa, e uma parte da 
energia é perdida na forma de calor durante a viagem. 
Finalmente, a eletricidade faz com que o aquecedor gere calor. 
A cada operação, energia é perdida para as vizinhanças, 
resultando em um uso menos eficiente da energia do que se o 
gás natural tivesse queimado diretamente. 


Associação $ 

j onceitual 17.1 Imposto do Calor da Natureza e Dieta 
Os defensores de uma dieta vegetariana argumentam que a 
quantidade de terra cultivável necessária para uma pessoa 
manter uma dieta baseada em carne é cerca de 6-10 vezes 
maior do que a quantidade necessária para a mesma pessoa 
manter uma dieta vegetariana. Aplique o conceito do imposto 
do calor da natureza para explicar esta afirmação. 


10й уай5 de 
energia elétrica 


ss 


FIGURA 17.1 Perda de Energia Na maioria das operações envolvendo 
energia, alguma energia é perdida para as vizinhanças, de modo que cada 
operação tem apenas uma fração de eficiência. 


17.2 Processos Espontâneos e Não Espontâneos 


Um objetivo fundamental da termodinâmica é prever a 
espontaneidade. Por exemplo, quando o ferro entra em contato 
com o oxigênio, ocorre espontaneamente formação de 
ferrugem? A água espontaneamente se decompõe em 
hidrogênio e oxigênio? Um processo espontâneo é aquele que 


ocorre sem intervenção externa (tal como a execução de 
trabalho por alguma força externa). Por exemplo, quando você 
deixa cair um livro em um campo gravitacional, ele cai 
espontaneamente em direção ao chão. Quando você coloca 
uma bola em uma ladeira, ela rola espontaneamente para baixo 
ao longo da encosta. Para os sistemas mecânicos simples, tais 
como a queda de um livro ou o rolamento de uma bola, a 
previsão da espontaneidade é bastante intuitiva. Um sistema 
mecânico tende na direção da menor energia potencial, que 
normalmente é fácil de ver (pelo menos em sistemas 
mecânicos simples). Entretanto, a previsão da espontaneidade 
para sistemas químicos não é tão intuitivamente óbvia. Para 
fazer essas previsões, precisamos desenvolver um critério para 
a espontaneidade de sistemas químicos. Em outras palavras, é 
necessário desenvolver um potencial químico que prediz o 
sentido de um sistema químico, tal como a energia potencial 
mecânica prevê a direção de um sistema mecânico (Figura 
17.3). 
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FIGURA 17.2 Aquecimento сот Gás contra Aquecimento com 
Eletricidade Quando o gás natural aquece uma casa, apenas uma única 
operação requerendo energia está envolvida, de modo que o imposto do 
calor é minimizado. Quando a eletricidade é usada para aquecer uma casa, 
é necessária uma série de operações envolvendo energia, e cada uma 
delas tem alguma perda. O resultado é uma eficiência muito inferior. 

Não devemos confundir a espontaneidade de uma reação 
química com a velocidade de uma reação química. Na 
termodinâmica estudamos a espontaneidade de uma reação — a 
direção e a extensão em que uma reação química avança. Na 
cinética, estudamos a velocidade da reação — quão rápido uma 
reação ocorre (Figura 17.4). Uma reação pode ser 
termodinamicamente espontânea, mas cineticamente lenta a 
uma dada temperatura. Por exemplo, a conversão de diamante 
em grafita é termodinamicamente espontânea. Mas seus 
diamantes não vão perder seu valor em breve, porque o 
processo é extremamente lento cineticamente. Embora a 
velocidade de um processo espontâneo possa ser aumentada 
pela utilização de um catalisador, um processo não espontâneo 
não pode se tornar espontâneo pelo uso de um catalisador. 
Catalisadores afetam apenas a velocidade de uma reação, não 


a espontaneidade. 
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O ferro espontaneamente enferruja quando ele entra em contato com o oxigênio. 
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FIGURA 17.3 Energia Potencial Mecánica e Potencial Químico (a) A 
energia potencial mecánica prevé a direcáo na qual um sistema mecánico 
vai se mover espontaneamente. (b) Procuramos um potencial químico que 
prediz a direção em que um sistema químico irá mover-se 
espontaneamente. 
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Diamante Grafita 
Embora a grafita seja termodinamicamente mais estável do que o diamante, a 


conversáo de diamante em grafita é cineticamente táo lenta que náo ocorre com 
uma velocidade mensurável. 


Uma última palavra sobre a náo espontaneidade — um 
processo não espontâneo não é impossível. Por exemplo, a 


extração de ferro metálico a partir do minério de ferro é um 
processo não espontâneo; isso não acontece se o minério de 
ferro é deixado por si próprio, mas isso não significa que seja 
impossível. Como veremos mais adiante neste capítulo, um 
processo não espontâneo pode ser feito espontâneo acoplando- 
o a outro processo que é espontâneo, ou mediante o 
fornecimento de energia a partir de uma fonte externa. O ferro 
pode ser separado de seu minério se energia externa é 
fornecida, normalmente por meio de outra reação (que é, por si 
própria, altamente espontânea). 
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FIGURA 17.4 Termodinâmica e Cinética A termodinâmica lida com os 
potenciais químicos relativos dos reagentes e produtos. Ela nos permite 
prever se uma reação será espontânea e calcular quanto trabalho ela pode 
fazer. A cinética lida com o potencial químico de estados intermediários e 
nos permite determinar por que uma reação é lenta ou rápida. 


17.3 Entropia e a Segunda Lei da Termodinâmica 


O primeiro candidato em nossa busca de um potencial químico 
pode ser a entalpia, que definimos no Capítulo 6, do Volume 1. 
Talvez, assim como um sistema mecânico avança na direção 
de menor energia potencial, também um sistema químico pode 
avançar na direção de menor entalpia. Se este fosse o caso, 
todas as reações exotérmicas seriam espontâneas e todas as 
reações endotérmicas não seriam. Entretanto, embora a 


maioria dos processos espontâneos sejam exotérmicos, alguns 
processos espontâneos são endotérmicos. Por exemplo, acima 
de 0 °С, o gelo se funde espontaneamente (um processo 
endotérmico). Assim, a entalpia não pode ser o único critério 
para a espontaneidade. 


Veja a Seção 6.6, do Volume 1, para a definição de entalpia. 


Podemos aprender mais sobre a força motriz por trás das 
reações químicas, considerando vários processos (como a 
fusão do gelo) que envolvem um aumento da entalpia. Os 
processos listados a seguir são energeticamente de subida (são 
endotérmicos), mas eles ocorrem espontaneamente. O que faz 
com que eles ocorram? 


• a fusão do gelo acima de 0 °С 
* a evaporação de água líquida formando água gasosa 
e а dissolução do cloreto de sódio em água 


Cada um desses processos é endotérmico e espontâneo. Será 
que eles têm alguma coisa em comum? Observe que, em cada 
processo, a desordem ou a randomicidade aumenta. Na fusão 
do gelo, o arranjo das moléculas da água muda de uma forma 
altamente ordenada (no gelo) para uma forma um pouco 
desordenada (na água líquida). 


O uso da palavra desordem aqui é análoga às nossas noções 
macroscópicas de desordem. A definição de desordem molecular, que é 
vista de modo breve, é muito específica. 


Aumento 
da entropia 


Quando o gelo se funde, o arranjo de moléculas de água muda de ordenado para 
mais desordenado. 


Durante a evaporação de um líquido produzindo um gás, o 
arranjo muda de um pouco desordenado (átomos ou moléculas 
no líquido) para altamente desordenado (átomos ou moléculas 
no gás). 


|] Aumento 
da entropia 
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Quando a água evapora, o arranjo de moléculas de água torna-se ainda mais 
desordenado. 

Na dissolugáo de um sal em água, o arranjo novamente muda, 
de ordenado (no qual os íons do sal ocupam posições regulares 
na rede cristalina), para um mais desordenado (em que os íons 
estão dispersos aleatoriamente ao longo da água líquida). 


Aumento 
da entropia 


Quando o sal se dissolve em água, o arranjo das moléculas е íons torna-se mais 
desordenado. 

Em todos os três processos, uma grandeza chamada entropia — 
relacionada com a desordem ou randomicidade no nível 
molecular — aumenta. 


Entropia 


Temos agora o critério para a espontaneidade em sistemas 
químicos: a entropia. Informalmente, podemos pensar na 
entropia como desordem ou randomicidade. Porém, o conceito 
de desordem ou randomicidade na escala macroscópica — tal 
como a desordem de uma gaveta — é somente análogo ao 
conceito de desordem ou randomicidade na escala molecular. 
Formalmente, entropia, abreviada pelo símbolo S, tem a 
seguinte definição: 


Entropia (S) é uma função termodinâmica que 
aumenta com o número de maneiras energeticamente 
equivalentes de organizar os componentes de um 
sistema para alcançar um determinado estado. 


Esta definição foi expressa matematicamente por Ludwig 
Boltzmann, na década de 1870, como: 


S=kIinW 


em que k é a constante de Boltzmann (a constante dos gases 
dividida pelo número de Avogadro, R/N, = 1,38 x 10” J/K) e 
W é o número de maneiras energeticamente equivalentes de 
organizar os componentes do sistema. Uma vez que W é 
adimensional (é simplesmente um número), as unidades de 
entropia são joules por kelvin (J/K). Falaremos em breve sobre 
a importância das unidades. Como você pode ver a partir da 
equação, quando W aumenta, a entropia aumenta. 


A equação de Boltzmann está gravada na sua lápide. 


A chave para entender a entropia é a grandeza W. O que W 
— о número de maneiras energeticamente equivalentes para 
organizar os componentes do sistema — significa? Imagine um 
sistema de partículas, como uma quantidade fixa de um gás 
ideal. Um determinado conjunto de condições (Р, Ve Т) 
define o estado (ou macroestado) do sistema. Enquanto essas 
condições permanecem constantes, a energia do sistema 
também permanece constante. Entretanto, exatamente onde 
está a energia em qualquer dado instante não é possível saber, 
mas é constante. 


Em qualquer instante, uma partícula de gás em particular 
pode ter muita energia cinética. Porém, depois de um período 
muito curto de tempo, a partícula pode ter somente um pouco 
de energia cinética (devido à perda de energia através de 
colisões com outras partículas). A distribuição de energia 


` 


interna exata entre as partículas em qualquer instante é às 


vezes chamada de microestado. Você pode pensar em um 
microestado como um instantâneo do sistema em um dado 
instante no tempo. No instante seguinte, o instantâneo (o 
microestado) muda. Entretanto, o macroestado — definido por 
Р, Ve T — permanece constante. Um dado macroestado pode 
existir como um resultado de um grande número de diferentes 
microestados. Em outras palavras, o instantâneo (ou 
microestado) de um dado macroestado é geralmente diferente 
de um momento para o outro, pois a energia do sistema é 
constantemente redistribuída entre as partículas do sistema. 


Podemos conceber W em termos de microestados. A 
grandeza W é o número de microestados possíveis que podem 
resultar em um dado macroestado. Por exemplo, suponha que 
temos dois sistemas (chamados Sistema A e Sistema B), e que 
cada um é constituído por duas partículas (uma azul e uma 
vermelha). Ambos os sistemas têm uma energia total de 4 
joules, mas o Sistema А tem apenas um nível de energia e o 
Sistema B tem dois: 


Sistema A Sistema B 


Energia 
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Cada sistema tem a mesma energia total (4 J), mas o Sistema 
А tem somente um possível microestado (a partícula vermelha 
e a partícula azul ocupando o nível de energia de 2 J), 
enquanto o Sistema B tem um segundo microestado possível: 


Sistema В (segundo microestado) 


2 E=3) 


Energia 
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Neste segundo microestado para o Sistema В, a partícula azul 
tem 3 J e a partícula vermelha tem 1 J (em oposição ao 
primeiro microestado do Sistema B, em que a energia das 
partículas é a mesma). Este segundo microestado náo é 
possível para o sistema А, porque ele tem apenas um nível de 
energia. Para o sistema A, W = 1, mas para o sistema В, У = 2. 
Por outras palavras, o Sistema B tem mais microestados que 
resultam no mesmo macroestado de 4 J. Como W é maior para 
o Sistema B do que para o sistema A, o Sistema B tem uma 
entropia maior; ele tem mais maneiras energeticamente 


equivalentes de distribuir os componentes do sistema. 


Podemos entender um aspecto importante da entropia, 
voltando nossa atenção por um momento para a energia. А 
entropia de um estado aumenta com o número de modos 
energeticamente equivalentes de distribuir os componentes do 
sistema para alcançar esse estado particular. Isto implica que o 
estado com a maior entropia também tem a maior dispersáo 
de energia. Voltando ao exemplo anterior, a energia do 
Sistema B está dispersa ao longo de dois níveis de energia, em 
vez de estar confinada a um único nível. No coracáo da 
entropia está o conceito de dispersão de energia ou 
randomização da energia. Um estado em que uma dada 
quantidade de energia está mais dispersa (mais randomizada) 
tem mais entropia do que um estado em que a mesma energia 
está mais concentrada. 


Embora já tenhamos aludido à segunda lei da 
termodinâmica, podemos agora defini-la formalmente: 


Para qualquer processo espontâneo, a entropia do 


universo aumenta (AS > 0). 


univ 


O critério para a espontaneidade é a entropia do universo. 
Processos que aumentam a entropia do universo — aqueles que 
resultam em uma maior dispersão ou randomização da energia 
— ocorrem espontaneamente. Processos que diminuem a 
entropia do universo não ocorrem espontaneamente. 


Veja a discussão de funções de estado na Seção 6.3. 


Entropia, assim como entalpia, é uma função de estado — 
seu valor depende apenas do estado do sistema, não de como o 
sistema chegou a esse estado. Portanto, para qualquer 
processo, a variação de entropia é a entropia do estado final, 
menos a entropia do estado inicial. 

AS = Sfinal — Sinicial 
A entropia determina a direção das transformações químicas е 
físicas. Um sistema químico avança na direção que aumenta a 
entropia do universo — ele progride em uma direção que tem o 
maior número de maneiras energeticamente equivalentes de 
distribuir seus componentes. 


Veja, na Seção 6.4, a discussão do trabalho feito por um gás se 
expandindo. 


Para entender melhor essa tendência, vamos examinar a 
expansão de um gás ideal em um vácuo (um processo 
espontâneo, sem nenhuma variação na entalpia associada). 
Considere um frasco contendo um gás ideal, que está ligado a 
outro frasco, evacuado, através de um de tubo que tem uma 


torneira. Quando a torneira é aberta, o gás se expande 
espontaneamente para o frasco evacuado. Uma vez que o gás 


está se expandindo para um vácuo, a pressão contra a qual ele 
se expande é nula, e, portanto, o trabalho (w = —P.xAV) 
também é nulo. 


Entretanto, embora a energia total do gás não varie durante 
a expansão, a entropia muda. Para retratar isto, considere um 
sistema simplificado contendo apenas quatro átomos de gás. 
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Quando a torneira é aberta, podem resultar vários estados 
finais possíveis, energeticamente equivalentes, cada um com 
os quatro átomos distribuídos de uma maneira diferente. Por 
exemplo, poderá haver três átomos no frasco do lado esquerdo 
e um no frasco do lado direito, ou vice-versa. Para simplificar, 
vamos considerar apenas as possibilidades mostradas à 
esquerda: estado A, estado В е estado С. 


Uma vez que a energia de qualquer átomo é a mesma em 
qualquer frasco, e uma vez que os átomos não interagem, 
afirma-se que A, Be С são energeticamente equivalentes. 


Agora vamos fazer a seguinte pergunta para cada estado: 
Quantos microestados dão lugar ao mesmo macroestado? Para 
manter o controle dos microestados, numeramos os átomos de 
1 a 4. Embora eles tenham números diferentes, não há 
externamente nenhuma diferença entre eles, pois os átomos 
são todos iguais. Para os estados A e B, resulta apenas um 
microestado no macroestado especificado — átomos de 1 a 4 no 
lado esquerdo ou no lado direito, respectivamente. 
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Para o estado C, no entanto, seis diferentes microestados sáo 


possíveis, todos resultando no mesmo macroestado (dois 
átomos de cada lado). 


Macroestado Microestados 
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Nestas representações, a localização exata de um átomo dentro de um 
frasco é insignificante. O aspecto importante é se o átomo está no 
frasco da esquerda ou no frasco da direita. 


Isto significa que, se os átomos estão se movendo apenas de 
forma aleatória entre os dois frascos, a probabilidade 
estatística de encontrar os átomos no estado C é seis vezes 
maior do que a probabilidade de encontrar os átomos no 
estado A ou no estado B. Consequentemente, mesmo para um 
sistema simples que consiste em apenas quatro átomos, os 
átomos são mais suscetíveis de serem encontrados no estado 
С. O estado С tem a maior entropia — tem o maior número de 
maneiras energeticamente equivalentes de distribuir seus 
componentes. 


À medida que o número de átomos aumenta, o número de 
microestados que conduzem a situação em que os átomos 
estão distribuídos igualmente entre os dois frascos aumenta 
muito. Por exemplo, com 10 átomos, o número de 
microestados que conduzem a uma distribuição igual de 


átomos entre os dois frascos é de 252 е com 20 átomos о 
número de microestados é de 184.756. No entanto, o número 
de microestados que conduzem a todos os átomos estando 
apenas no balão da esquerda (ou todos apenas no balão da 
direita) não aumenta — é sempre somente igual a 1. Em outras 
palavras, o arranjo no qual os átomos estão distribuídos 
igualmente entre os dois frascos tem um número de possíveis 
microestados muito maior e, por isso, muito maior entropia. O 
sistema, portanto, tende na direção desse estado. 


Para n partículas, o número de maneiras de colocar r partículas em um 
balão e n – r partículas no outro balão é n!/[(n — r)!r!]. Para 10 átomos, 
n=10,er=5. 


A variação de entropia na transição de um estado em que 
todos os átomos estão no balão da esquerda para o estado em 
que os átomos estão distribuídos igualmente entre os dois 
frascos é positiva, porque o estado final tem uma entropia 
maior do que o estado inicial: 


ÀS = Sfinal — Sinicial 


/ 


Entropia do estado Entropia do estado 
no qual os átomos no qual os átomos 
estão distribuídos estão todos em um 


entre os dois frascos frasco 


Uma vez que Sina ё maior do que Sinicia AS ё positivo e O 
processo é espontâneo, de acordo com a segunda lei. Observe 
que, quando os átomos estão confinados em um frasco, sua 
energia também está confinada naquele único frasco; no 
entanto, quando os átomos são distribuídos uniformemente 
entre os dois frascos, sua energia está distribuída ao longo de 
um volume maior. À medida que o gás se expande para dentro 
do frasco vazio, a energia está sendo dispersada. 


A segunda lei explica muitos fenômenos não explicados 
pela primeira lei. No Capítulo 6, aprendemos que o calor se 


desloca de uma substância com temperatura maior para uma 
substância com uma temperatura menor. Por exemplo, se 
deixamos cair um cubo de gelo na água, o calor é transferido 
da água para o cubo de gelo — a água se esfria e o gelo se 
aquece (e, eventualmente, derrete). Por quê? A primeira lei 
não proíbe que o calor seja transferido de outra maneira — a 
partir do gelo para a água. O gelo poderia perder 10 J de calor 
(resfriando-se ainda mais), e a água poderia ganhar 10 J de 
calor (aquecendo-se ainda mais) A primeira lei da 
termodinâmica não seria violada por essa transferência de 
calor. Imagine colocar gelo na água só para ter a água mais 
quente à medida que ela absorve a energia térmica do gelo! 
Isso nunca vai acontecer porque a transferência de calor do 
frio para o quente viola a segunda lei da termodinâmica. De 
acordo com a segunda lei, a energia é dispersada, não 
concentrada. A transferência de calor a partir de uma 
substância em uma temperatura mais elevada para uma 
substância em temperatura inferior resulta em maior 
randomização da energia — a energia que estava concentrada 
na substância quente torna-se dispersa entre as duas 
substâncias. A segunda lei é responsável por essa tendência 
generalizada. 


ASSOCIAÇÃO сеа! 17.2 Entropia 


Considere as três opções vistas a seguir, que representam as 
distribuições possíveis de seis partículas gasosas dentro de três 
caixas interligadas. Qual é a opção que tem um AS positivo? 


o E — re 
„КЕЕ — EHH 
o HO — HE 


A Variação de Entropia Associada a uma Mudança 
de Estado 


A entropia de uma amostra de matéria aumenta, à medida que 
ela muda de estado de um sólido para um líquido ou de um 
líquido para um gás (Figura 17.5). Podemos informalmente 
pensar que isto aumenta a entropia, em analogia com a 
desordem macroscópica. O estado gasoso é mais desordenado 
que o estado líquido, que por sua vez é mais desordenado que 
o estado sólido. Mais formalmente, no entanto, as diferenças 
de entropia estão relacionadas com o número de maneiras 
energeticamente equivalentes de organizar as partículas em 
cada estado — há mais possibilidades no gás do que no líquido 
e mais no líquido do que no sólido. 


Ssólido < Slíquido < Sgás 
М. 


Vaporização 
do líquido 


Líquido 


Entropia, S mp 
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FIGURA 17.5 Entropia e Mudanca de Estado A entropia aumenta 
quando a matéria muda a partir de um sólido para um líquido e de um 
líquido para um gás. 

Um gás tem mais configurações energeticamente 
equivalentes porque tem mais maneiras de distribuir sua 
energia do que um sólido. A energia em um sólido molecular 
consiste, em grande parte, nas energias de vibrações entre suas 
moléculas. Se a mesma substância é vaporizada, no entanto, a 
energia pode assumir a forma de movimentos das moléculas 
em linha reta (chamada de energia translacional) e em rotações 
das moléculas (chamada de energia rotacional). Em outras 
palavras, quando um sólido se vaporiza em um gás, há novos 
“lugares” para colocar a energia (Figura 17.6). O gás tem, 
assim, mais microestados possíveis (mais configurações 
energeticamente equivalentes) do que o sólido e, portanto, uma 
maior entropia. 


“Lugares” Adicionais рага a Energia 


H,O(g) 


Aumento 
da entropia 


FIGURA 17.6 “Lugares” para a Energia No estado sólido, a energia está 
contida, em grande parte, nas vibrações entre as moléculas. No estado 
gasoso, a energia pode estar contida tanto no movimento linear das 
moléculas (energia translacional) como na rotação das moléculas (energia 
rotacional). 

Agora podemos prever o sinal de AS para processos que 
envolvem mudanças de estado (ou de fase). Em geral, a 
entropia aumenta (AS > 0) para cada uma das seguintes 


transições: 
e a transição de fase de um sólido para um líquido 
e a transição de fase de um sólido para um gás 
e a transição de fase de um líquido para um gás 


* um aumento no número de mols de um gás durante uma 
reação química 


EXEMPLO 17.1 Previsão do Sinal de uma Variação de Entropia 


Preveja o sinal de AS para cada processo visto a seguir: 
(a) H,O(g) — H,O) 


(b) Sublimação do dióxido de carbono. 


(с) 2 №0(6) — 2 N2(g) + Og) 
SOLUÇÃO 
(a) Uma vez que um gás tem uma entropia maior do que um 
líquido, a entropia diminui e AS é negativo. 


(b) Uma vez que um sólido tem uma entropia menor do que 
um gás, a entropia aumenta e AS é positivo. 


(c) Uma vez que o número de mols do gás aumenta, a 
entropia aumenta e AS é positivo. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 17.1 
Preveja o sinal de AS para cada processo visto a seguir: 


(a) a ebulição da água 


(b) 1,(9) — 1,(s) 
(c) CaCO;(s) —=> Са0(5) + CO,(g) 


17.4 Transferéncia de Calor e Variacóes na Entropia 
das Vizinhancas 


Vimos que o critério para a espontaneidade é um aumento na 
entropia do universo. Entretanto, vocé provavelmente pode 
pensar em vários processos espontáneos em que a entropia 
parece diminuir. Por exemplo, quando a água se congela em 
temperaturas inferiores a O °С, a entropia da água diminui, 
mas O processo é espontáneo. Da mesma forma, quando o 
vapor de água no ar se condensa em neblina em uma noite fria, 
a entropia da água também diminui. Por que esses processos 
são espontâneos? 


Para responder a esta pergunta, temos que voltar para a 
segunda lei: para qualquer processo espontâneo, a entropia do 


universo aumenta (AS,niv > 0). Mesmo que a entropia da água 
diminua durante o congelamento e a condensação, a entropia 
do universo tem que de alguma forma aumentar, a fim de que 
esses processos sejam espontâneos. No Capítulo 6, 
distinguimos entre um sistema termodinâmico e suas 
vizinhanças. A mesma distinção é útil na nossa discussão de 
entropia. Para o congelamento da água, vamos considerar que 
o sistema seja a água. As vizinhanças são, então, o resto do 
universo. Assim, AS, é a variação de entropia para a própria 
água, AS, ё a variação de entropia para as vizinhanças, е 
ASuniv € à Variação de entropia para o universo. А variação de 
entropia para o universo é a soma das variações de entropia 
para o sistema e as vizinhanças: 


A Soniy — A Sis + Аб. 


A segunda lei afirma que a entropia do universo tem que 
aumentar (А5 > 0) para um processo ser espontáneo. A 
entropia do sistema pode diminuir (AS;¡, < 0), desde que a 
entropia das vizinhanças aumente mais do que a do sistema 
diminui (AS, > — Assis), de modo que a entropia global do 
universo sofre um aumento líquido. 


Para o congelamento da água líquida ou a condensação do 
vapor de água, sabemos que a variação da entropia do sistema 
(ASis) ё negativa porque a água se torna mais organizada em 
ambos os casos. 


Para AS,niv Ser positiva, então, AS, tem que ser positiva е 
maior em valor absoluto (ou magnitude) do que o AS; como é 
mostrado graficamente a seguir: 


Entropia 


ASvis 


Mas por que o congelamento do gelo ou a condensação da 
água aumentam a entropia das vizinhanças? Porque ambos os 
processos são exotérmicos: eles emitem calor para as 
vizinhanças. Como pensamos na entropia como a dispersão ou 
randomização de energia, a liberação de energia térmica 
(calor) pelo sistema dispersa essa energia nas vizinhanças, 
aumentando a entropia das vizinhanças. O congelamento da 
água abaixo de 0 °С e a condensação de vapor de água em 
uma noite fria aumentam a entropia do universo porque o calor 
emitido para as vizinhanças aumenta a entropia das 
vizinhanças para um valor suficiente para superar a 
diminuição de entropia na água. 


Mesmo que (como vimos antes) a entalpia, por si só, não possa 
determinar a espontaneidade, o aumento da entropia das vizinhanças 
provocado pela liberação de calor explica por que processos 
exotérmicos são tão frequentemente espontâneos. 


Resumo das Variações de Entropia nas Vizinhanças: 


» Um processo exotérmico aumenta a entropia das 
vizinhanças. 


» Um processo endotérmico diminui a entropia das 
vizinhanças. 


A Dependência de AS, em Relação à Temperatura 


Acabamos de ver como o congelamento da água aumenta a 
entropia das vizinhanças dispersando a energia térmica para as 
vizinhanças. Entretanto, sabemos que o congelamento da água 
não é espontâneo em todas as temperaturas. O congelamento 
da água torna-se não espontâneo acima de 0 °С. Por quê? 
Porque a magnitude do aumento da entropia das vizinhanças 
devido à dispersão de energia nas vizinhanças é dependente da 
temperatura. 


Quanto maior for a temperatura, menor o aumento da 
entropia para uma dada quantidade de energia dispersada nas 
vizinhanças. Lembre-se de que as unidades de entropia são 
joules por kelvin: unidades de energia divididas por unidades 
de temperatura. Entropia é uma medida da dispersáo de 
energia (joules) por unidade de temperatura (kelvins). Quanto 
mais elevada for a temperatura, menor a quantidade de 
entropia para uma dada quantidade de energia dispersada. 
Podemos entender a dependéncia em relacáo а temperatura de 
variações de entropia devido ao fluxo de calor, com uma 
simples analogia. Imagine que você tem R$1000,00 para dar 
de presente. Se você deu os R$1000,00 a um homem rico, o 
impacto sobre o patrimônio líquido dele seria insignificante 
(porque ele já tem muito dinheiro). Se você deu os mesmos 
R$1000,00 a um homem pobre, no entanto, o patrimônio 
líquido dele mudaria substancialmente (porque ele tem muito 
pouco dinheiro). Da mesma forma, se você dispersar 1000 J de 
energia nas vizinhanças que estão quentes, o aumento de 
entropia é pequeno (porque o impacto dos 1000 J é pequeno 
nas vizinhanças que já contêm uma grande quantidade de 
energia). Se você dispersar os mesmos 1000 J de energia em 
vizinhanças que estão frias, no entanto, o aumento de entropia 
é grande (porque o impacto dos 1000 J é grande nas 


vizinhanças que contêm pouca energia). Por esta mesma razão, 
o impacto do calor liberado para as vizinhanças pelo 
congelamento da água depende da temperatura das 
vizinhanças — quanto maior a temperatura, menor é o impacto. 


Agora podemos entender por que a água se congela 
espontaneamente em baixa temperatura, mas não em alta 
temperatura. Para o congelamento da água líquida em gelo, a 
variação de entropia do sistema é negativa em todas as 
temperaturas: 

ASuniv = ASis + AS 


viz 


\ 


Negativo Positivo e grande em temperatura baixa 
Positivo e pequeno em temperatura elevada 


sis 


Em baixas temperaturas, a diminuição da entropia do sistema é 
superada pelo grande aumento na entropia das vizinhanças 
(uma variação positiva), resultando em um AS, ni, positivo e um 
processo espontâneo. A temperaturas elevadas, por outro lado, 
a diminuição da entropia do sistema não é superada pelo 
aumento da entropia das vizinhanças (porque a magnitude do 
AS iz positivo é menor em temperaturas mais elevadas), о que 
resulta em um AS,niv negativo; portanto, o congelamento da 
água não é espontâneo a temperatura elevada, como mostrado 
graficamente a seguir: 

ASuniv = 245, + 45,4, (рага o congelamento da água) 


univ sis 


> 
( Baixa Temperatura: Espontâneo | ( Alta Temperatura: Não espontâneo ) 


Entropia 
Entropia 


Ау; А5, 


Quantificação das Variações de Entropia das 
Vizinhanças 


Vimos que quando um sistema troca calor com as vizinhanças, 
ele muda a entropia das vizinhanças. Sob pressão constante, 
podemos usar Qs; para quantificar a variação de entropia das 
vizinhanças (AS,;,). Em geral, 


e um processo que emite calor para as vizinhanças (gas 
negativo) aumenta a entropia das vizinhanças (AS, 
positivo). 


e um processo que absorve o calor das vizinhanças (Qs; 
positivo) diminui a entropia das vizinhanças (AS, 
negativo). 


* a magnitude da variação de entropia das vizinhanças é 
proporcional à magnitude de дь. 


Podemos resumir esses três pontos com a proporcionalidade: 
A Sviz k 74515 [17.1] 


Vimos também que, рага uma dada quantidade de calor 
trocado com as vizinhanças, a magnitude de AS, é 
inversamente proporcional à temperatura. Em geral, quanto 
maior a temperatura, menor é a magnitude de AS, para uma 
dada quantidade de calor trocada: 

| 


АЗ = y [17.2] 


Combinando as proporcionalidades nas Equações 17.1 e 17.2, 
obtemos a seguinte expressáo geral a temperatura constante: 
sis 
Т 


Para qualquer processo químico ou físico que ocorre а 


A Sviz — 


temperatura e pressão constantes, a variação de entropia das 


vizinhanças é igual à energia dispersada nas vizinhanças (—qsis) 
dividida pela temperatura das vizinhanças em kelvins. 


Esta equação nos fornece pistas sobre por que processos 
exotérmicos têm uma tendência a ser espontâneos a baixas 
temperaturas — eles aumentam a entropia das vizinhanças. 
Quando a temperatura aumenta, no entanto, um determinado q 
negativo, produz um AS, positivo menor; assim, o processo 
exotérmico torna-se menos decisivo para a espontaneidade 
quando a temperatura aumenta. 


Sob condições de pressão constante gs; = АН; portanto, 


i АН. 


А5, = 
12 T 


(P, T constantes) [17.3] 


EXEMPLO 17.2 Cálculo das Variações de Entropia nas 


Vizinhanças 


Considere a combustão do gás propano: 
(a) Calcule a variação de entropia nas vizinhanças associada 
com essa reação ocorrendo a 25 °C. 


(b) Determine o sinal da variação de entropia para o sistema. 


(c) Determine o sinal da variação de entropia para o 
universo. Será que a reação é espontânea? 


SOLUÇÃO 


(a) A variação de entropia das vizinhanças é dada pela 
Equação 17.3. Substitua o valor de AH, e a temperatura 
em kelvins e calcule AS 


viz* 


Т = 273 + 25 = 298К 

—AH, 

To 

—(—2044 kJ) 
298 K 

= +6,86 kJ/K 

= +6,86 х 10° J/K 


А Sviz = 


(b) Determine o número de mols de gás de cada lado da 
reação. Um aumento no número de mols de gás implica 
um Assis positivo. 

СН) + 5 О (о) — 3 COs(g) + 4 Н„О(ж) 

6 mol de gás 7 mol de gás 
A Sis É positivo. 


(c) A variação de entropia do universo é a soma das 


variações de entropia do sistema е das vizinhanças. Se as 
variações de entropia do sistema e das vizinhanças têm 
ambas o mesmo sinal, a variação de entropia do universo 
também tem o mesmo sinal. 


ASuniv = ASsis + ASviz 


\ 


Positivo Positivo 


Portanto, AS,miv € positivo e a reação é espontánea. 
EXERCÍCIO DE REVISÃO 17.2 
Considere a reação entre nitrogênio e oxigênio gasoso para formar monóxido de 
dinitrogênio: 
2 Ng) + Og) — 2N,0(g) AH, = +163,2 К] 


(a) Calcule a variação de entropia das vizinhanças associadas com esta reação 
ocorrendo a 25 °С. 


(b) Determine o sinal da variação de entropia para o sistema. 


(c) Determine o sinal da variação de entropia para o universo. Será que а 
reação é espontânea? 


EXERCÍCIO DE REVISÃO ADICIONAL 17.2 


Uma reação tem AH, = —107 kJ, e AS, = 285 J/K. Em que temperatura a variação 


de entropia da reação é igual à variação de entropia das vizinhanças? 


an ê 
Associação Conceitual 17.3 Entropia e Sistemas Biológicos 
Sistemas biológicos contradizem a segunda lei da 
termodinâmica? Ao tomar energia de suas vizinhanças e 
sintetizar grandes e complexas moléculas biológicas, plantas e 
animais tendem a concentrar a energia, não em dispersá-la. 
Como isso pode ser assim? 


17.5 Energia Livre de Gibbs 


A Equação 17.3 estabelece uma relação entre a variação de 
entalpia em um sistema e a variação de entropia nas 
vizinhanças. Lembre-se de que para qualquer processo a 
variação de entropia do universo é a soma da variação de 
entropia do sistema e a variação de entropia das vizinhanças: 

À Suniy = ASsis + ASviz [17.4] 


A combinação da Equação 17.4 com a Equação 17.3 dá a 

seguinte relação à temperatura e pressão constantes: 
АН; 

© T 


[17.5] 


A S unir = ASsis 


Usando a Equação 17.5, podemos calcular AS,ni, apesar de nos 
concentrarmos apenas no sistema. Se multiplicarmos a 
Equacáo 17.5 por —T, chegamos a expressáo: 


-TA Suniy = —ТА$ь + 7 


= AH; – TASg [17.6] 

Se abandonarmos o subscrito sis — a partir de agora AH e AS 

sem subscritos significam АН e ASis — temos a expressão: 
—TASumiv = АН — TAS [17.7] 


O lado direito da Equação 17.7 representa a variação em uma 
função termodinâmica chamada energia livre de Gibbs. A 
definição formal de energia livre de Gibbs (G) é: 
G=H-TS [17.8] 

em que H é a entalpia, T é a temperatura em kelvins e Sé a 
entropia. A variação da energia livre de Gibbs, simbolizada 
por AG, é expressa como a seguir (a uma temperatura 
constante): 


AG = AH- TAS [17.9] 


Se combinarmos as Equações 17.7 e 17.9, temos uma equação 
que deixa claro o significado de AG: 
AG = ТА, (Т, Р constantes) [17.10] 


А variação de energia livre de Gibbs para um processo 
ocorrendo a temperatura e pressão constantes é proporcional 
ao negativo de AS,niv- Uma vez que AS,niv ё um critério para а 
espontaneidade, AG também é um critério para a 
espontaneidade (embora de sinal oposto). Na verdade, a 
energia livre de Gibbs também é chamada de potencial 
químico porque é análoga à energia potencial mecânica 
discutida anteriormente. Da mesma forma como sistemas 
mecânicos tendem a uma energia potencial menor, também os 
sistemas químicos tendem para menor energia livre de Gibbs 
(na direção do menor potencial químico) (Figura 17.7). 


Resumindo a Energia Livre de Gibbs (a Temperatura е 
Pressão Constantes): 


> AG é proporcional ao negativo de ASniv- 


> Uma diminuição na energia livre de Gibbs (AG < 0) 
corresponde a um processo espontâneo. 


> Um aumento na energia livre de Gibbs (AG > 0) 
corresponde a um processo não espontâneo. 


A Energia Livre de Gibbs Determina a 
Direção da Transformação Espontânea 
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Mistura em equilíbrio 


(Q = K) 


FIGURA 17.7 Energia Livre de Gibbs A energia livre de Gibbs é também 
chamada de potencial químico, porque determina a direcáo da 
transformacáo espontánea para sistemas químicos. 

Observe que podemos calcular variações da energia livre 
de Gibbs tendo referéncia unicamente ao sistema. Assim, para 
determinar se um processo é espontáneo, só temos de 
encontrar a variacáo de entropia para o sistema (AS) e a 
variacáo de entalpia para o sistema (АН). Podemos entáo 
prever a espontaneidade do processo em qualquer temperatura. 
No Capítulo 6, Volume 1, aprendemos como calcular 


variações de entalpia (AH) para reações químicas. Na Seção 
17.6, aprendemos como calcular variações de entropia (AS) 
para reações químicas. Podemos, então, usar essas duas 
grandezas para calcular as variações de energia livre (AG) para 
as reações químicas e prever sua espontaneidade (Seção 17.7). 
Antes de passar a estas questões, no entanto, vamos examinar 
alguns exemplos que demonstram como AH, AS e T afetam a 
espontaneidade dos processos químicos. 


O Efeito de AH, AS e Tsobre a Espontaneidade 


Caso 1: AH Negativo, AS Positivo Se uma reação é 
exotérmica (AH < 0), e se a variação de entropia para a reação 
é positiva (AS > 0), então a variação de energia livre é 
negativa em todas as temperaturas, e a reação é espontânea em 
todas as temperaturas. 

АС = АН — TAS 


Negativo em todas Negativo Positivo 
as temperaturas 
Como exemplo, considere a dissociação do N,O: 
2 N,O(g) — 2 №0) + Os(g) АН? = —163,2 kJ 


2 mols de gás 3 mols de gás 


r 


A variação de entalpia é negativa — calor é emitido, 
aumentando a entropia das vizinhanças. A variação de 
entropia para a reação é positiva, o que significa que a 
entropia do sistema aumenta. (Podemos ver que a variação de 
entropia é positiva a partir da equação balanceada — o número 
de mols de gás aumenta.) Uma vez que a entropia tanto do 
sistema como das vizinhanças aumenta, a entropia do universo 
também tem que aumentar, tornando a reação espontânea em 
todas as temperaturas. 


Considerando o Capítulo 6, Volume 1, lembre-se de que AHº representa 
a variação de entalpia padrão. A definição do estado padrão foi dada 
pela primeira vez na Seção 6.9 e está resumida na Seção 17.6. 


Caso 2: AH Positivo, AS Negativo Se uma reação é 
endotérmica (AH > 0), e se a variação de entropia para a 
reação é negativa (AS < 0), então a variação de energia livre é 
positiva em todas as temperaturas, e a reação é não espontânea 
em todas as temperaturas. 


Ae =AH-TAS 
Positivo em todas Positivo Negativo 


as temperaturas 


Como exemplo, considere a formação de ozônio a partir de 
oxigênio: 
30,(0) — 20x(g) AH? = +285,4 kJ 
3 mols de gás 2 mols de gás 

A variação de entalpia é positiva — portanto, calor é absorvido, 
diminuindo a entropia das vizinhanças. A variação de entropia 
é negativa, o que significa que a entropia do sistema diminui. 
(Podemos ver que a variação de entropia é negativa a partir da 
equação balanceada — o número de mols de gás diminui.) Uma 
vez que a entropia tanto do sistema como das vizinhanças 
diminui, a entropia do universo também tem que diminuir, 
tornando a reação não espontânea em todas as temperaturas. 


Caso 3: AH Negativo, AS Negativo Se uma reação é 
exotérmica (AH < 0), e se a variação de entropia para a reação 
é negativa (AS < 0), então o sinal da variação da energia livre 
depende da temperatura. A reação é espontânea em baixa 
temperatura, mas é não espontânea em alta temperatura. 


Jo =AH- TAS 
Negativo a baixas temperaturas Negativo Negativo 


Positivo a altas temperaturas 


Como exemplo, considere o congelamento da água líquida 
para formar gelo: 
HO) —> HO(s) AH? = -6,01 kJ 


r 


A variação de entalpia é negativa — calor é emitido, 
aumentando a entropia das vizinhanças. A variação de 
entropia é negativa, o que significa que a entropia do sistema 
diminui. (Podemos ver que a variação de entropia é negativa a 
partir da equação balanceada — um líquido se transforma em 
um sólido.) 


Ao contrário dos dois casos anteriores, em que as 
variações de entropia do sistema e das vizinhanças tinham o 
mesmo sinal, as variações neste caso têm sinais opostos. 
Portanto, o sinal da variação da energia livre depende das 
magnitudes relativas das duas variações. Em uma temperatura 
bastante baixa, o calor emitido para as vizinhanças provoca 
uma grande variação de entropia nas vizinhanças, tornando o 
processo espontâneo. Em alta temperatura, a mesma 
quantidade de calor é liberada para as vizinhanças mais 
quentes, de modo que a variação de entropia positiva nas 


vizinhanças é menor, resultando em um processo não 
espontâneo. 


Caso 4: AH Positivo, AS Positivo Se uma reação é 
endotérmica (AH > 0), e se a variação de entropia para a 
reação é positiva (AS > 0), então o sinal da variação de energia 
livre novamente depende da temperatura. A reação é não 
espontânea em baixa temperatura, mas espontânea em 
temperatura elevada. 

AG=AH- TAS 


Positivo a baixas temperaturas Positivo Positivo 
Negativo a altas temperaturas 


Como exemplo, considere a vaporização da água líquida 
formando água gasosa: 


HO() —> H,O(g) AH? = +40,7 kJ (a 100°C) 


A variação de entalpia é positiva — o calor é absorvido a partir 
das vizinhanças, de modo que a entropia das vizinhanças 
diminui. A variação de entropia é positiva, o que significaque 
a entropia do sistema aumenta. (Podemos ver que a variação 
de entropia é positiva a partir da equação balanceada — um 
líquido se transforma em um gás.) As variações de entropia do 
sistema e das vizinhanças têm novamente sinais opostos, só 
que desta vez a entropia das vizinhanças diminui, enquanto a 
entropia do sistema aumenta. Em casos como este, a 
temperatura alta favorece a espontaneidade porque a absorção 
de calor das vizinhanças tem menos efeito sobre a entropia das 
vizinhanças quando a temperatura aumenta. 


TABELA 17.1 O Efeito de AH, AS e T sobre a Espontaneidade 


Temperatura 
AH AS Temperatura Baixa Alta Exemplo 
- + Espontânea (AG<0) Espontânea (AG О Т? 
<0) 
+ - Náo espontánea (AG Náo espontánea 3048) — 2 03(8) 
>0) (AG > 0) 
z = Espontânea (AG < 0) Não espontânea H20() — H20(s) 
(AG > 0) 
+ + Não espontânea (AG Espontânea (AG H20() — H20(8) 
>0) <0) 


Os resultados desta secáo encontram-se resumidos na 
Tabela 17.1. Observe que, quando AH e AS tém sinais opostos, 


a espontaneidade da reação não depende da temperatura. 
Quando AH e AS têm o mesmo sinal, no entanto, a 
espontaneidade não depende da temperatura. A temperatura 
na qual a reação muda de ser espontânea para ser não 
espontânea (ou vice-versa) é a temperatura na qual muda o 
sinal de AG, que se pode encontrar considerando AG = 0 e 
resolvendo para Т, como é mostrado na parte b do Exemplo 
17.3. 


EXEMPLO 17.3 Cálculo das Variações da Energia Livre de Gibbs e 


Previsão da Espontaneidade a Partir de AH e AS 


Considere a reação para a decomposição do tetracloreto de 
carbono gasoso: 
CCl(g) —> C(s, grafita) + 2Cl(g) AH = +95,7 kJ; AS = +142,2 J/K 


(a) Calcule AG a 25 °С e determine se a reação é 
espontânea. 


(b) Se a reação é não espontânea a 25 ºC, determine em que 
temperatura (se houver) a reação se torna espontânea. 


SOLUÇÃO 


(a) Use a Equação 17.9 para calcular AG a partir dos valores 
dados de AH e AS. A temperatura tem que estar em 
kelvins. Certifique-se de expressar tanto AH como AS 
nas mesmas unidades (geralmente joules). 

Т = 273 + 25 = 298 K 

AG = AH – TAS 
= 95,7 X 10° Ј — (298 K)142,2 J/K 
= 95,7 x 107 J — 42,4 х 10? J 
= +53,3 х 10 ] 


А reação não é espontânea. 


(Б) Uma vez que AS é positivo, AG torna-se mais negativo 
com o aumento da temperatura. Para determinar a 
temperatura na qual a reação se torna espontânea, use a 
Equação 17.9 para determinar a temperatura na qual o 
sinal de AG muda de positivo para negativo (considere 
AG = 0 e resolva para 7). A reação é espontânea acima 
dessa temperatura. 

AG=AH-TAS 

0 = 95,7 х 10°] — (7)142,2 J/K 
95,7 х 1073 

1422 

= 673 К 

EXERCÍCIO DE REVISÃO 17.3 


Considere a reação: 
C-H4(g) + Ну(в) —> C2Hó(g) АН = -137,5 kJ; AS = -120,5 J/K 


Calcule AG a 25 °С е determine se a reacáo é espontánea. AG se torna mais 
negativo ou mais positivo quando a temperatura aumenta? 


Associação... 
ofíceitual 17.4 AH, AS е AG 

Que afirmação é verdadeira sobre a sublimação do gelo-seco 

(CO; sólido)? 

(a) AH é positivo, AS é positivo e AG é positivo em 
temperatura baixa e são negativos em temperatura alta. 

(b) AH é negativo, AS é negativo e AG é negativo em 
temperatura baixa e são positivos em temperatura alta. 

(c) AH é negativo, AS é positivo e AG é negativo em todas as 
temperaturas. 


(d) AH é positivo, AS é negativo e AG é positivo em todas as 
temperaturas. 


17.6 Variações de Entropia nas Reações Químicas: 
Cálculo de AS”, 


No Capítulo 6, Volume 1, vimos como calcular variações de 
entalpia no estado padrão (AHº,) para reações químicas. 
Passamos agora para o cálculo de variações de entropia no 
estado padrão para reações químicas. A partir da Seção 6.9, 
lembre-se de que a variação de entalpia padrão de reação 
(AHº,;) é a variação de entalpia para um processo em que todos 
os reagentes e produtos estão em seus estados padrão. Lembre- 
se também da definição de estado padrão: 


0 estado padrão foi recentemente alterado para uma pressão de 1 bar, 
que é muito próximo de 1 atm (1 atm = 1,013 bar). Ambas as normas 
estão sendo usadas agora, na prática. 


e Para ит Gás: O estado padrão para um gás é o gás puro 
a uma pressão exatamente de 1 atm. 


• Para um Líquido ou Sólido: O estado padrão рага um 
líquido ou sólido é a substância pura em sua forma mais 
estável a uma pressão de 1 atm e na temperatura de 
interesse (frequentemente considerada como de 25 °С). 


e Para uma Substância em Solução: O estado padrão para 
uma substância em solução é uma concentração de 1 M. 


Agora definimos a variação de entropia padrão de reação 
(ASº,) como a variação de entropia para um processo em que 
todos os reagentes e produtos estão em seus estados padrão. 
Uma vez que a entropia é uma função de estado, a variação de 
entropia padrão é, portanto, a entropia padrão dos produtos 
menos a entropia padrão dos reagentes: 


/ о — о о 
AS; S produtos Е S reagentes 


Mas como vamos determinar as entropias padrão dos 
reagentes e produtos? Conforme o Capítulo 6, Volume 1, 
definimos entalpia molar padrão de formação (АН?) para 
usar no cálculo de AHº, Agora precisamos definir a entropia 
molar padrão ($°) para usar no cálculo de AS?,. 


Entropias Molares Padrão ($°) e a Terceira Lei da 
Termodinâmica 


No Capítulo 6, Volume 1, definimos um zero relativo de 
entalpia. Para fazer 1sso, atribuímos um valor zero para a 
entalpia padrão de formação de um elemento em seu estado 
padrão. Isto foi necessário, uma vez que os valores absolutos 
de entalpia não podem ser determinados. Em outras palavras, 
para a entalpia, não há zero absoluto contra o qual possamos 
medir todos os outros valores; portanto, temos sempre de 
contar com variações de entalpia a partir de um zero 
arbitrariamente atribuído (os elementos em seu estado padrão 
e formas mais estáveis). Para entropia, no entanto, existe um 
zero absoluto. O zero absoluto da entropia é estabelecido pela 
terceira lei da termodinâmica, que afirma: 


A entropia de um cristal perfeito no zero absoluto (0 K) 
é zero. 


Um cristal perfeito a uma temperatura zero absoluto tem 
apenas uma maneira possível (W = 1) para distribuir seus 
componentes (Figura 17.8). Boltzmann, em sua definição de 
entropia (S = k In W), afirma que entropia nesta condição é 
zero (S= k ln 1 = 0). 


Podemos medir todos os valores de entropia contra o zero 
absoluto da entropia, tal como é definido pela terceira lei. A 
Tabela 17.2 lista os valores das entropias padrão a 25 °С para 
substâncias selecionadas. Uma relação mais completa pode ser 


encontrada no Apêndice IIB. Valores de entropia padrão são 
listados em unidades de joules por mol por kelvin (J/mol - K). 
A unidade de mol no denominador é necessária porque a 
entropia é uma propriedade extensiva — por isso depende da 
quantidade da substância. 


Cristal perfeito a O K 
W=1 5=0 


FIGURA 17.8 Zero da Entropia Um cristal perfeito a O K tem apenas uma 
maneira possível para distribuir seus componentes. 


TABELA 17.2 Valores da Entropia Molar Padr ão ($°) para Substâncias 
Selecionadas a 298 K 


Sº Sº Sº 
Substância (J/mol-K) Substáncia (J/mol-K) Substáncia (J/mol-K) 


Н,(9) 130,7 H,0()) 70,0 №М90(5) 27,0 
Ar(g) 154,8 CH;0H(/) 126,8 Fe(s) 27,3 
CHy(g) 186,3 Br (N) 152,2 Li(s) 29,1 
H,0(g) 188,8 Cell) 173,4 Cu(s) 33,2 
N,(g) 191,6 Na(s) 51,3 
NH;(9) 192,8 K(s) 64,7 
(д) 202,8 NaCl(s) 72,1 


0,(g) 205,2 СаСО, (5) 917 


Cl,(g) 223,1 FeCl,(s) 142,3 


GH(g) 219,3 


A 25 °С, a entropia padráo de qualquer substáncia é a 
energia dispersa em um mol dessa substáncia, a 25 °С, que 
depende do número de “lugares” para colocar a energia dentro 
da substáncia. Os fatores que afetam o número de “lugares” 
onde colocar a energia — e, portanto, a entropia padráo — 
incluem o estado da substáncia, a massa molar da substáncia, o 
alótropo particular, sua complexidade molecular e sua 
extensão de dissolução. Vamos examinar cada um deles 
separadamente. 


Alguns elementos existem em duas ou mais formas, chamadas 
alótropos, dentro do mesmo estado. 


Entropias Padrão Relativas: Gases, Líquidos e 
Sólidos Como vimos na Seção 17.3, a entropia de um gás é 
geralmente maior do que a entropia de um líquido, que por sua 
vez é maior que a entropia de um sólido. Podemos ver essas 
tendências nos valores tabelados das entropias padrão. Por 
exemplo, considere as entropias padrão relativas da água no 
estado líquido e da água no estado gasoso a 25 °С: 


S (J/mol-K) 
Н,0(/) 70,0 
H,0(9) 188,8 


A água no estado gasoso tem uma entropia padrão maior 
porque, como discutido na Seção 17.3, tem mais maneiras 
energeticamente equivalentes рага distribuir seus 


componentes, o que, por sua vez, resulta em maior dispersão 
de energia a 25 °С. 


Entropias Padrão Relativas: Massa Molar Considere as 
entropias padrão dos gases nobres a 25 °С: 


S° (J/mol-K) 
He(g) 126,2 Ф 
Ne(g) 146,1 ә 
Ar(g) 154,8 ә 
Kr(g) 163,8 Ә 
Xe(g) 169,4 Ә 


Quanto maior а massa do gás nobre, maior sua entropia а 25 
°С. Uma explicação completa do porquê da entropia aumentar 
com o aumento da massa molar está além do escopo deste 
livro. Resumidamente, os estados de energia associados com o 
movimento dos átomos pesados são mais espaçados do que os 
dos átomos leves. Os estados de energia menos espaçados 
permitem maior dispersão de energia a uma dada temperatura 
e, portanto, maior entropia. Essa tendência se mantém apenas 
para elementos no mesmo estado. (O efeito de uma mudança 
de estado — de um líquido para um gás, por exemplo — é muito 
maior do que o efeito da massa molar.) 


Entropias Padrão Relativas: Аібігороѕ Сото 
mencionado anteriormente, alguns elementos podem existir 
em duas ou mais formas — são chamados alótropos — no 
mesmo estado físico. Por exemplo, as formas alotrópicas do 


carbono incluem diamante e grafita — ambas são formas 
sólidas do carbono. Uma vez que o arranjo dos átomos dentro 
dessas formas é diferente, as entropias molares padrão são 


diferentes: 
Sº (J/mol-K) 
C(s, diamante) 2,4 
C(s, grafita) 57 


No diamante os átomos estão confinados por ligações 
químicas em uma estrutura cristalina tridimensional altamente 
restrita. Na grafita os átomos se ligam uns aos outros em 
folhas, mas as folhas têm liberdade para deslizar passando 
uma pela outra. A estrutura menos restrita da grafita resulta em 
mais “lugares” para dispersar a energia e, portanto, em maior 
entropia em relação ao diamante. 


Entropias Padrão Relativas: Complexidade 
Molecular Para um determinado estado da matéria, a entropia 
geralmente aumenta com o aumento da complexidade 
molecular. Por exemplo, considere as entropias padrão do 
argônio e do monóxido de nitrogênio gasoso: 


Massa Molar (g/mol) Sº(J/mol-K) 
Ar(g) 39,948 154,8 


NO(g) 30,006 210,8 


O Ar tem massa molar maior do que о NO, mas tem entropia 
menor, a 25 ºC. Por quê? Moléculas geralmente têm mais 
“lugares” para dispersar a energia do que átomos. Em uma 
amostra gasosa de argônio, a única forma que a energia pode 
tomar é o movimento de translação dos átomos. Em uma 
amostra gasosa do NO, por outro lado, a energia pode tomar a 
forma do movimento de translação, do movimento de rotação 
e (em temperaturas suficientemente elevadas) dos movimentos 
vibracionais das moléculas (Figura 17.9). Portanto, para um 
determinado estado, as moléculas terão geralmente uma 
entropia superior à dos átomos livres. Do mesmo modo, as 
moléculas mais complexas terão geralmente mais entropia do 
que as moléculas mais simples. Por exemplo, considere as 
entropias padrão do monóxido de carbono e do etileno gasoso: 


Massa Molar (g/mol) Sº(J/mol-K) 
С0(0) 28,01 197,7 
GH(g) 28,05 219,3 
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FIGURA 17.9 “Lugares” para a Energia no NO Gasoso A energia pode 
estar presente no movimento de translação, no movimento de rotação e 
também (em temperaturas suficientemente elevadas) no movimento 
vibracional. 


Essas duas substâncias têm quase a mesma massa molar, 
porém a maior complexidade do C,H, resulta em uma maior 
entropia molar. Quando a complexidade molecular e a massa 
molar aumentam (conforme é frequentemente o caso), a 
entropia molar também aumenta, como demonstrado pelos 
óxidos de nitrogênio: 


S*(J/mol-K) 
NO(g) 210,8 
NO(9) 240,1 
N,0,(9) 304,4 


A complexidade molecular aumenta, à medida que nos 
movemos para baixo na tabela anterior, bem como aumenta a 
massa molar. Isto resulta em mais “lugares” para dispersar a 
energia e, portanto, em maior entropia. 


Entropias Padrão Relativas: Dissolução A dissolução 
de um sólido cristalino formando uma solução resulta 
geralmente em um aumento da entropia. Por exemplo, 
considere as entropias padrão do clorato de potássio sólido e 
em solução aquosa: 


As entropias padrão para soluções aquosas são para a solução no seu 
estado padrão, que é definido como tendo uma concentração de 1 M. 


S*(J/mol-K) 
KCIO;(s) 143,1 


KCIO;(ag) 265,7 


Quando o clorato de potássio sólido se dissolve em água, а 
energia que estava concentrada no cristal vai ser dispersada ao 
longo de toda a solução. A maior dispersão de energia resulta 
em maior entropia. 


Associação. 2. 
orceltual 1/.5 Entropias Padrão 

Faça a distribuição dos seguintes gases em ordem de entropia 
molar padrão crescente: $О», Кг, CL. 


Cálculo da Variação da Entropia Padrão (AS”,) para 
uma Reação Como a entropia é uma função de estado, e 
como as entropias padrão para muitas substâncias comuns 
estão tabeladas, podemos determinar a variação de entropia 
padrão para uma reação química calculando a diferença de 
entropia entre os produtos e os reagentes. Mais 
especificamente, 


Para calcular ASº,, subtraímos as entropias padrão 
dos reagentes multiplicadas pelos coeficientes 
estequiométricos das entropias padrão dos produtos 
multiplicadas pelos coeficientes estequiométricos. 
Sob a forma de uma equação: 


AS; = > n,S (produtos) = У n,S (reagentes) [17.11] 


Na Equação 17.11, n, representa os coeficientes 
estequiométricos dos produtos, n, representa os coeficientes 
estequiométricos dos reagentes, e Sº representa as entropias 
padrão. Tenha em mente, quando usar esta equação, que, ao 
contrário das entalpias padrão de formação, que são zero 
para os elementos em seus estados padrão, as entropias 
padrão são sempre diferentes de zero a 25 °С. O Exemplo 


17.4 demonstra a aplicação da Equação 17.11. 


EXEMPLO 17.4 Cálculo das Variações de Entropia Padrão (Д5) 


Calcule AS, para a equação química balanceada: 
4 NHs(g) + 5 Og) — 4 NO(g) + 6 H Olg) 


SOLUÇÃO 


Comece procurando a entropia padrão para cada reagente e 
produto no Apêndice ПВ. Sempre observe o estado correto — 
(о), (D, (ag) ou (s) — para cada reagente e produto. 


Calcule AS, substituindo os valores apropriados na Equação 
17.11. Lembre-se de incluir em seu cálculo os coeficientes 


estequiométricos. 

$° (em 
Reagente ou j/mol- 
producto К) 
NH;(g 192,8 
0,09) 205,2 
NO(g) 210,8 
H,0(9) 188,8 


AS? = X, nS (produtos) = У n,S (reagentes) 
= [MSxoçg) + 6($нң,ош))1 — SNe) + SUSO (51) 
= [4(210,8 J/K) + 6(188,8 J/K)] — [4(192,8 J/K) + 5(205,2 J/K)])] 
= 1976,0 J/K — 1797,2 J/K 
= 178,8 J/K 


VERIFIQUE Observe que AS, é positivo, como seria de 
esperar para uma reação em que o número de mols de gás 


aumenta. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 17.4 


Calcule AS”, para a equação química balanceada a seguir: 


17.7 Variações de Energia Livre em Reações 
Químicas: Cálculo de AG”, 


Na seção anterior, aprendemos como calcular a variação de 
entropia padrão para uma reação química (AS”,). Entretanto, o 
critério para a espontaneidade em condições padrão é a 
variação da energia livre padrão (АС°,). Nesta seção, 
examinamos três métodos para calcular a variação da energia 
livre padrão para uma reação (AG”,). No primeiro método, 
calculamos AH”, e AS”. a partir de valores tabelados de AHº, e 
S°; em seguida, usamos a relação AG”, = AHº, — TAS”, para 
calcular AG”... No segundo método, usamos valores tabelados 
de energias livres de formação para calcular AG”, diretamente. 
No terceiro método, determinamos a variação de energia livre 
de uma reação que ocorre em etapas a partir das variações de 
energia livre de cada uma das etapas. No final desta seção, 
discutimos o que é “livre” a respeito da energia livre. Lembre- 
se de que AG”, é extremamente útil, porque nos permite 
analisar a espontaneidade de um processo em condições 
padrão. Quanto mais AG”, é negativo, mais espontâneo é o 
processo (quanto mais ele se desloca na direção dos produtos 
para atingir o equilíbrio). 


Cálculo das Variações de Energia Livre Padrão com 
AG”, = АН°,— TAS”, 


No Capítulo 6 (Seção 6.9, Volume 1), aprendemos a usar 
valores tabelados de entalpias padrão de formação para 
calcular AHº,. Na seção anterior, vimos como utilizar valores 
tabelados de entropias padrão para calcular AS”, Podemos 
usar esses valores calculados de АЛ?, e AS”, para determinar a 
variação de energia livre padrão para uma reação utilizando a 
equação: 
AG? = AH: — TAS? [17.12] 

Uma vez que valores tabelados de entalpias padrão de 
formação (AHº,;) e entropias padrão (S°) são geralmente 
aplicáveis a 25 ºC, a equação deve (estritamente falando) ser 
válida somente quando Г = 298 К (25 °С). Entretanto, em uma 
faixa limitada de temperaturas, as variações em AHº, e AS”, 
são pequenas quando é feita a comparação com as variações 
no próprio valor da temperatura. Portanto, podemos utilizar a 
Equação 17.12 para calcular as variações de energia livre em 
outras temperaturas diferentes de 25 °С. 


EXEMPLO 17.5 Cálculo da Variação da Energia Livre Padrão para 
uma Reação Utilizando AG”, = AH”, – PS”, 


Uma das possíveis etapas iniciais na formação de chuva ácida 
é a oxidação do poluente SO, a SO; pela reação: 


SOx(2) + O(g) —> SOx(g) 


Calcule AG?,, a 25 °C, e determine se a reação vista a seguir é 
espontánea. 


SOLUÇÃO 


Comece procurando (no Apêndice IIB) a entalpia padrão de 
formação е a entropia padrão para cada reagente e produto. 


Reagente AH’; $° 


ou (em (j/mol 
producto kj/mol) К) 


50,(9 -296,8 248,2 
0,00) 0 205,2 
50;(9) -395,7 256,8 


Calcule AHº, usando а Equação 6.15, Volume 1. 
АН? = > пу AHf(produtos) — > п, AH; (reagentes) 
= [АН% soe] — АН? оуу + XAH? 0.99) 
= —395,7 kJ — (-296,8 kJ + 0,0 kJ) 
= —98,9 kJ 


Calcule AS”, usando a Equação 17.11. 


А5? = > nS (produtos) — > nS (reagentes) 
= 256,8 J/K — [248,2 J/K + 1(205,2 J/K)] 
= —94,0 J/K 


Calcule AG”, usando os valores calculados de ЛН”, е ASº,e а 
Equação 17.12. Converta a temperatura para kelvins. 


T = 25 + 273 = 298 K 

АС? = АН? — TAS? 
= —98,9 x 10°) — 298 К (—94,0J/K) 
= —70,9 x 10°] 
= —70,9 К] 


A reação é espontánea a esta temperatura, porque AG; 
é negativo. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 17.5 
Considere a oxidação de NO a NO): 


NO(g) + 5048) —> NO(g) 


Calcule AG?, а 25 °C е determine se a reação é espontánea em condições padrão. 


EXEMPLO 17.6 Estimativa da Variação da Energia Livre Padrão 


para uma Reação em uma Temperatura Diferente de 25 °С 


Usando AG”, = AHº, – TAS”, 


Para a reação no Exemplo 17.5, estime o valor de AG”, a 125 
°С. A теасао é mais ou menos espontánea a esta temperatura 
elevada, isto é, o valor de AG”, é mais negativo (mais 
espontánea) ou mais positivo (menos espontánea)? 


SOLUÇÃO 


Estime AG”, na nova temperatura usando os valores 
calculados de АН°, e ASº, a partir do Exemplo 17.5. Para Т, 
converta a temperatura dada para kelvins. Tenha certeza de 
usar as mesmas unidades para AH”, e AS”, (geralmente 
joules). 
Т = 125 + 273 = 398 К 
АС? = AH? – TAS? 

= —98,9 х 10° J — 398 К(—94,0 J/K) 

= —61,5 X 10°] 

= —61,5 К] 
Uma vez que o valor de AG”, nesta temperatura elevada é 
menos negativo (ou mais positivo) do que o valor de AG”, a 
25 °С (que é —70,9 kJ), a reação é menos espontânea. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 17.6 


Para a reação no Exercício de Revisão 17.5, calcule o valor de AG”, a —55 °С. A 
reação é mais espontánea (AG”, mais negativo) ou menos espontánea (Лб°, 
mais positivo) na temperatura mais baixa? 


Cálculo de AG”, com Valores de Energias Livres de 
Formação Tabelados 


Como AG”, é a variação de energia livre para uma reação 
química — a diferença de energia livre entre os produtos e os 
reagentes — e como a energia livre é uma função de estado, 
podemos calcular AG”, subtraando as energias livres dos 
reagentes da reação das energias livres dos produtos da reação. 
Além disso, como estamos interessados apenas em variações 
de energia livre (e não em valores absolutos de energia livre), 
somos livres para definir o zero da energia livre da forma mais 
conveniente possível. Por analogia a nossa definição de 
entalpias de formação, definimos a energia livre de formação 
(AG?,) da seguinte maneira: 


A energia livre de formação (ЛС) é a variação de 
energia livre quando 1 mol de um composto em seu 
estado padrão é formado a partir de seus elementos 
constitutivos em seus estados padrão. A energia livre 
de formação de elementos puros em seus estados 
padrão é zero. 


Podemos medir todas as variações de energia livre em relação 
aos elementos puros em seus estados padrão. Para calcular 
AG”, subtraímos as energias livres de formação dos reagentes, 
multiplicadas pelos coeficientes estequiométricos das energias 
livres de formação dos produtos, multiplicadas pelos 
coeficientes estequiométricos. Na forma de uma equação: 


AG? = У п,АС?(ргойшоѕ) — У п, AG (reagentes) [17.13] 


Na Equação 17.13, n, representa os coeficientes 
estequiométricos dos produtos, n, representa os coeficientes 
estequiométricos dos reagentes, e AG”, representa as energias 
livres padrão de formação. A Tabela 17.3 lista os valores para 


algumas substâncias selecionadas. Você pode encontrar uma 
tabela mais completa no Apêndice IIB. Observe que, por 
definição, elementos têm energias livres padrão de formação 
iguais a zero. Observe também que a maioria dos compostos 
têm energias livres padrão de formação negativas. Isto 
significa que os compostos formam-se espontaneamente a 
partir de seus elementos em seus estados padrão. Os 
compostos com energias livres padrão de formação positivas 
não se formam espontaneamente a partir de seus elementos e, 
portanto, são menos comuns. 


TABELA 17.3 Energias Livres Molares Padrão de Formação (AG”;) para 
Substâncias Selecionadas a 298 K 


Substância AG” (kJ/mol) Substáncia AG” (kJ/mol) 
Н,(9) 0 CH,(g) —50,5 
0,(g) 0 H,0(9) —228,6 
№,(9) 0 Н,0(/) —237,1 
C(s, grafita) 0 NH;(g) —16,4 
C(s, diamante) 2,900 NO(g) +87,6 
С0(9) -137,2 №, (9) +51,3 
C0,(g) -394,4 NaCl(s) -384,1 


O Exemplo 17.7 demonstra o cálculo de AG”, a partir dos 
valores de AGº, Esse método de cálculo de AG”, pode ser 
utilizado apenas na temperatura para a qual as energias livres 
padrão de formação estão tabeladas, ou seja, 25 °С. Para 
estimar AG”, em outras temperaturas, temos que usar AG”, = 
АН, – ТА5°„ como foi demonstrado anteriormente. 


EXEMPLO 17.7 Cálculo de AG”, a Partir de Energias Livres 


Padrão de Formação 


O ozônio na atmosfera inferior é um poluente que pode se 
formar pela reação vista a seguir envolvendo a oxidação de 
hidrocarbonetos que não sofreram combustão: 

CHÁg) + 8 O(g) —> COxXg) + 2 H Olg) + 4 Og) 


Use as energias livres padrão de formação para determinar 
AG”, para esta reação a 25 °С. 


SOLUÇÃO 


Comece procurando (no Apéndice ПВ) as energias livres 
padrão de formação para cada reagente e produto. Lembre-se 
de que a energia livre padrão de formação de um elemento 
puro em seu estado padrão é zero. 


AG, 
(em 
Reagente/producto kj/mol) 


CH,(g) =50,5 
0,9) 0,0 

С0,(0) —394,4 
H,0(9) —228,6 
0,(9) 163,2 


Calcule AG”, substituindo na Equação 17.13. 


AG; = 2,1 AGr(produtos) — n, AGi(reagentes) 

[AGE сома) + 20467 mog) + HAGE о) — [AGE сно + SAGE o)l 
= [-394,4k] + 2(-228,6 kJ) + 4(163,2 kJ)] — [-50,5kJ + 8(0,0 КЈ)] 

= —198,8kJ + 50,5 kJ 

—148,3 kJ 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 17.7 


Uma das reações que ocorrem dentro de um conversor catalítico no tubo de 
descarga de um automóvel é a oxidação simultânea de monóxido de carbono e 
redução de NO (sendo ambos poluentes nocivos). 


2 CO(g) + 2 NO(g) — 2 CO(g) + Ng) 
Use as energias livres padrão de formação para determinar AG”, para esta reação 


а 25 °C. Esta reação é espontánea nas condições padrão? 


EXERCÍCIO DE REVISÃO ADICIONAL 17.7 


No Exercício de Revisão 17.7, calculamos AG”, para a reação simultánea de 
oxidação do monóxido de carbono e redução do NO utilizando energias livres 
padrão de formação. Calcule AG”, para aquela reação, novamente a 25 °С, só que 
desta vez use AG”, = ДА — TAS?,. Como os dois valores se comparam? Use os 
resultados para calcular AG”, a 500,0 К e explique por que você não poderia 
calcular AG”, a 500,0 К usando energias livres padrão de formação tabeladas. 


Química no Cotidiano 


zendo um Processo Não Espontâneo Ser Espontâneo 


m processo que é não espontâneo pode ser feito espontâneo 

acoplando-o com outro processo que é altamente 
espontâneo. Por exemplo, o hidrogênio gasoso é um 
combustível futuro em potencial, uma vez que pode ser 
utilizado em uma célula de combustível (um tipo de bateria, 
em que os reagentes são continuamente fornecidos — veja o 
Capítulo 18) para gerar eletricidade. O principal problema com 
o uso do hidrogênio é garantir uma fonte. Onde podemos obter 


as enormes quantidades de hidrogênio gasoso que seriam 


necessárias para atender às necessidades de energia do nosso 
mundo? Oceanos e lagos da Terra, naturalmente, contêm 
grande quantidade de hidrogênio. Mas esse hidrogênio está 
preso em moléculas de água, e a decomposição da água em 
hidrogênio e oxigênio tem um AG”, positivo e, portanto, é não 
espontânea: 


HO(g) — Hi(g) + }О0 АС? = +2286 kJ 


Para obter hidrogênio a partir da água, temos de encontrar 
outra reação com um AG”, altamente negativo, que pode ser 
acoplada com a reação de decomposição para dar uma reação 
global com um AG”, negativo. Por exemplo, a oxidagáo de 
monóxido de carbono em dióxido de carbono tem um AG?, 
grande negativo e é altamente espontánea: 


CO(g) + 30xg) —> COXg) AG? = –257,2 kJ 
Se somarmos as duas reações juntas, temos um AG”, negativo: 


Náo espontánea 


H,O(g) —> Ho(g) + 305(8) AG? = +228,6 kJ 


CO(g) + 50500) — СО,() AG? = –2572 К] 
H,O(g) + CO(g) — Halg) + COx(g) AG? = —28,6 k] 
Espontánea 


A reação entre água e monóxido de carbono é, portanto, uma 
forma espontânea para gerar hidrogênio gasoso. 


O acoplamento de reações não espontâneas com reações 
altamente espontâneas também é importante em sistemas 
biológicos. As reações de síntese que criam as moléculas 
biológicas complexas (tais como proteinas e DNA) necessárias 
para os organismos vivos, por exemplo, são elas próprias não 
espontâneas. Os sistemas vivos crescem е se reproduzem por 
acoplamento dessas reações não espontâneas com reações 
altamente espontâneas. A principal reação espontânea que em 
última análise é responsável pelas ocorrências das reações não 


espontâneas é o metabolismo dos alimentos. A oxidação da 
glicose, por exemplo, é altamente espontânea: 
C¿H¡20s(s) + 6 O(g) — 6 COx(g) + 6 HON 
AG: = —2880 kJ 
Reações espontâneas como estas, em última análise, fazem 
com que ocorram as reações não espontâneas necessárias para 
sustentar a vida. 


Cálculo de AG”, para uma Reação que Ocorre em 
Etapas a Partir das Variações de Energia Livre de 
Cada uma das Etapas 


Lembre-se, considerando a Seção 6.8, de que, uma vez que a 
entalpia é uma função de estado, podemos calcular АА, para 
uma reação em etapas a partir da soma das variações de 
entalpia de cada etapa (segundo a lei de Hess). Como a energia 
livre é também uma função de estado, as mesmas relações que 
abordamos no Capítulo 6, Volume 1, para a entalpia também 
se aplicam à energia livre: 


1. Se uma equação química é multiplicada por um fator, então 
AG”, é também multiplicado pelo mesmo fator. 


2. Se uma equação química é invertida, então AG”, muda de 
sinal. 


3. Se uma equação química pode ser expressa como a soma de 
uma série de etapas, então AG”, para a equação global é a 
soma das energias livres das reações para cada etapa. 


O exemplo visto a seguir ilustra a utilização dessas relações 
para calcular AG”, para umareação em múltiplas etapas. 


EXEMPLO 17.8 Cálculo de AG”, para uma Reação em Múltiplas 


Etapas 


Determine AG”, para a reação: 
3 C(s) + 4 Hg) —> C3Hs(g) 


Use as reações vistas a seguir com valores de AG conhecidos: 
C¿Hs(g) + 5 O(g) — 3 COx(g) + 4 H¿O(g) АС? = —2074K] 


C(s) + Oxe) ——> COs(g) AG; = -394,4kJ 
2 Hg) + Og) — 2 H,O(g) AG; = -457,1KkJ 
SOLUÇÃO 


Para resolver este problema, manipule as reações com AG?, 
conhecidos, de tal forma a obter os reagentes de interesse а 
esquerda, os produtos de interesse а direita e cancelar as 


outras espécies. 


Uma vez que a primeira reação tem C3H, como um reagente, 
e a reação de interesse tem C3H, como um produto, inverta a 
primeira reação e mude o sinal de AGº.. 


A segunda reação tem С como um reagente e CO, como um 
produto, tal como é necessário na reação de interesse. 
Entretanto, o coeficiente de С é 1, e na reação de interesse o 
coeficiente de С é 3. Portanto, multiplique esta equação e seu 
AGº, por 3. 
3 X [C(s) + Os(g) —> COs(g)] AG; = 3 х (-394.4 kJ) 
= —1183 kJ 


A terceira reação tem H,(g) na forma de um reagente, tal 
como necessário. Entretanto, o coeficiente do H, é 2, e na 
reação de interesse o coeficiente do H, é 4. Multiplique esta 
reação e seu AG”, por 2. 


2 х [2 Hg) + Og) ——> 2 H>0(g)] AG; = 2 х (-457,1 kJ) 
= -914,2 
Finalmente, reescreva as três reações após multiplicar pelos 
fatores indicados e mostre como elas se somam para dar a 
reação de interesse. O AG”, para а reação de interesse é então 
a soma dos AG para as etapas. 


3€0(g) + 4H50(g) —> C3Hs(g) + 5038) AG? = +2074 КІ 
3 C(s) + 305(g) —> 3.0022) AG? = -1183 К) 
4 Hg) + 2042) —> 4 H50(2g) АС? = —914,2 kJ 

3 C(s) + 4 H(g) э C3Hs(g) АС? = -23 KJ 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 17.8 


Determine AG”, para a reação: 


Use as reações vistas a seguir com valores de AG conhecidos: 


2 NO(g) + Olg) — 2 NOs(g) AG? = —71,2 К) 
№) + Og) —> 2 NO(g) AG? = +175,2 К] 
2 N,O(g) — 2 №5) + O(g) AG? = —207,4 К] 


Por que Energia Livre é “Livre” 


Muitas vezes queremos usar a energia liberada por uma reação 
química para fazer trabalho. Por exemplo, em um automóvel, 
utilizamos a energia liberada pela combustão da gasolina para 
fazer com que o carro se movimente. A variação de energia 
livre de uma reação química representa a quantidade máxima 
de energia disponível, ou livre, para fazer trabalho (se AG”, for 
negativo). Para muitas reações, a quantidade de variação de 
energia livre é inferior à variação de entalpia para a reação. 
Considere a reação entre carbono e hidrogênio que ocorre a 25 
°С: 


C(s, grafita) + 2 Hs(g) ——> CHy(g) 

АН? = —74,6 КІ 

AS? = —80,8 J/K 

AG? = —50,5 kJ 
А reação é exotérmica e fornece 74,6 kJ de energia térmica. 
Entretanto, a quantidade máxima de energia disponível para 
trabalho útil é de apenas 50,5 kJ (Figura 17.10). Por quê? 
Podemos ver que a variação de entropia do sistema é negativa. 
Entretanto, a reação é espontânea. Isto só será possível se algo 
do calor emitido for aumentar a entropia das vizinhanças de 
uma quantidade suficiente para fazer com que a variação de 
entropia do universo seja positiva. A quantidade de energia 
disponível para fazer trabalho (a energia livre) é o que resta 
após a contabilização do calor que tem de ser perdido para as 
vizinhanças. 


Trabalho máximo = 50,5 К] 


| 


C(s, grafita) + 2 Ha(g) 


| 


CHa4(g) 
AH? =—74,6k] 


Calor mínimo perdido para 
as vizinhancas = 24,1 К] 


FIGURA 17.10 Energia Livre Embora a reação produza 74,6 kJ de calor, 
apenas um máximo de 50,5 kJ está disponível para fazer trabalho. O 
restante da energia se perde para as vizinhancas. 

A variagáo de energia livre em uma reacáo química 
representa um limite teórico de quanto trabalho pode ser feito 
por meio da reação. Em uma reação real, a quantidade de 
energia disponível para fazer trabalho é ainda menor do que 
AG”, porque energia adicional é perdida para as vizinhanças 


como calor. Uma reação que alcança o limite teórico em 
relação à energia livre é chamada de reação reversível. Uma 
reação reversível ocorre infinitamente devagar, e a energia 
livre só pode ser retirada em incrementos infinitesimalmente 
pequenos que correspondem exatamente à quantidade de 
energia que a reação está produzindo durante esse incremento 
(Figura 17.11). 


Processo Reversível 


O peso da areia corresponde exatamente à pressão em cada incremento. 


Areia removida Areia removida 
Ga de forma discreta de forma discreta 


o) o) 


Gás Gás Gás 
< 4 < DP q D 


FIGURA 17.11 Um Processo Reversível Em um processo reversível, а 
energia livre é retirada em incrementos infinitesimalmente pequenos que 
correspondem exatamente à quantidade de energia que o processo está 
produzindo nesse incremento. Neste caso, os grãos de areia são 
removidos um de cada vez, resultando em uma série de pequenas 
expansões em que o peso da areia corresponde quase exatamente à 
pressão do gás em expansão. Esse processo está próximo de ser 
reversível — cada grão de areia precisaria ter uma massa infinitesimalmente 
pequena para que o processo fosse totalmente reversível. 


Mais formalmente, uma reação reversível é aquela que vai mudar de 
direção devido a uma mudança infinitesimalmente pequena em uma 
variável (como temperatura ou pressão) relacionada com a reação. 


Calor 


dis 


Р 
Corrente Trabalho | 
es. 


Calor 


Bateria Motor 


FIGURA 17.12 Perda de Energia em uma Bateria Quando corrente é 
retirada de uma bateria para fazer trabalho, alguma energia é perdida na 
forma de calor devido à resistência no fio. Consequentemente, a 
quantidade de energia necessária para recarregar a bateria vai ser maior 
do que a quantidade de trabalho realizado. 

Todas as reações reais são reações irreversíveis е, 
portanto, não alcançam o limite teórico de energia livre 
disponível. Vamos voltar à nossa bateria descarregando na 
seção de abertura deste capítulo como um exemplo deste 
conceito. Uma bateria contém reagentes químicos 
configurados de tal forma que, após a reação espontânea, 
ocorre a produção de uma corrente elétrica. A energia livre 
liberada pela reação é então aproveitada para fazer trabalho. 
Por exemplo, um motor elétrico pode ser ligado à bateria. A 
corrente elétrica fluindo faz funcionar o motor (Figura 17.12). 
Devido à resistência do fio, a corrente elétrica que flui também 
irá produzir algum calor, que é perdido para as vizinhanças е 
não está disponível para fazer trabalho. A quantidade de 
energia livre perdida como calor pode ser reduzida fazendo 
com que a velocidade de fluxo da corrente seja mais lenta. 
Quanto mais lenta a velocidade de fluxo da corrente, menos 
energia livre é perdida na forma de calor e mais está 
disponível para fazer trabalho. Entretanto, apenas no caso 
teórico da corrente fluindo infinitamente lenta a quantidade 
máxima de trabalho (igual a AG”,) será realizada. Qualquer 
velocidade real da corrente fluindo irá resultar em alguma 
perda de energia na forma de calor. Esta energia perdida é o 
“imposto do calor” que discutimos na seção de abertura deste 
capítulo. A recarga da bateria irá necessariamente exigir mais 
energia do que a que foi obtida na forma de trabalho, porque 
uma parte da energia foi perdida na forma de calor. 


Se a variação de energia livre em uma reação química é 
positiva, então AG”, representa a quantidade mínima de 


energia necessária para fazer a reação ocorrer. Mais uma 
vez, AG”, representa um limite teórico. Fazer uma reação não 
espontânea real ocorrer sempre requer mais energia do que o 
limite teórico. 


17.8 Variações de Energia Livre para Estados Não 
Padrão: A Relação entre AG”, e AG”, 


Vimos como calcular a variação de energia livre padrão para 
uma reação (AG”,). Entretanto, a variação de energia livre 
padrão aplica-se apenas a um conjunto muito restrito de 
condições, ou seja, aquelas condições em que os reagentes e 
produtos estão em seus estados padrão. Considere a variação 
da energia livre padrão para a evaporação da água líquida 
passando para água gasosa: 
HO = HO(g) АС? = +8,59 kJ/mol 


A variação de energia livre padrão para este processo é 
positiva, então o processo é não espontâneo. Mas você sabe 
que se você derramar água sobre o chão, em condições 
normais, ela evapora espontaneamente. Por qué? Porque as 
condições comuns não são condições padrão, e AG”, aplica-se 
apenas às condições padrão. Para um gás (tal como o vapor de 
água na reação anterior), as condições padrão são aquelas em 
que o gás está presente, puro, a uma pressão parcial de 1 
atmosfera. Em um recipiente contendo água no estado líquido 
e vapor de água sob condições padrão (Pro = 1 atm), a 25 °С, 
a água não se vaporiza. Na verdade, uma vez que AG”, é 
negativo para a reação inversa, a reação ocorreria 
espontaneamente de forma inversa: vapor d'água iria se 
condensar. 


Sob circunstâncias normais, em um local aberto para a 
atmosfera, a pressão parcial de vapor d'água é muito inferior a 


1 atm. As condições não são padrão; portanto, o valor de AG”, 
não se aplica. Para condições não padrão, temos que calcular 
AG”, (em oposição a AG”,) para prever a espontaneidade. 
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A água derramada evapora espontaneamente, embora AG? para a vaporização da 
água seja positivo. Por quê? 


A Variação da Energia Livre de uma Reação em 
Condições Não Padrão 


Podemos calcular a variação da energia livre de uma reação 
sob condições não padrão (AG,) a partir de AGº, usando a 
expressão: 


AG, = АС + КТ In О [17.14] 


em que О é o quociente da reação (definido na Seção 14.7), Т 
é a temperatura em graus kelvin, e R é a constante dos gases 
nas unidades adequadas (8,314 J/mol - К). Na Equação 17.14 e 
em todas as equações termodinâmicas subsequentes, usamos 
O, para reações envolvendo gases, e usamos О, para reações 
envolvendo substâncias dissolvidas em solução. Podemos 
demonstrar a utilização desta equação, aplicando-a ao 
equilíbrio água líquida-água vapor, sob várias condições 


diferentes, conforme mostrado na Figura 17.13. Observe que, 
pela lei da ação das massas, para este equilíbrio, О = Рио (em 
que a pressão é expressa em atmosferas): 
H,0O(/) —> H,O(g) О = Pão 
H20() == Н0(9) 


Q=0 Q=1 


A água A água se 


evapora condensa 
Y negativo AG positivo 


Energia livre 


| Ээ рае | 
LAYO 
e. 
oo O 
Pro = O atm Pro = 0,0313 atm Pro = l atm 


Py,o (Fora de escala) 


FIGURA 17.13 Energia Livre versus Pressão para a Água A variação de 
energia livre para a vaporização da água é uma função da pressão. 
Condições Padrão Em condições padrão, Puo = 1 atm е, 
consequentemente, О = 1. Substituindo, temos a expressão: 
AG, = АС? + RT In О 
= +8,59 kJ/mol + RT In(1) 
= +8,59 kJ/mol 


Sob condições padrão, O será sempre igual a 1 e, uma vez que 
In(1) = 0, o valor de AG”, será, portanto, igual a AG”,, como 
esperado. Para o equilíbrio líquido-vapor da água, como AG”, 
> 0, a reação não é espontânea na direção direta, mas é 
espontânea na direção inversa. Conforme foi dito 


anteriormente, sob condições padrão o vapor d'água se 
condensa em água líquida. 


Condições de Equilíbrio A 25,00 °С, a água líquida está 
em equilíbrio com o vapor d'água a uma pressão de 0,0313 
atm; logo, O = K, = 0,0313. Substituindo: 
AG, = AG? + КТ In(0,0313) 
= +8,59 kJ/mol + 8,314——(298,15K) In(0,0313) 
mol + K` 

= +8,59 kJ/mol + (-8,59 х 10º J/mol) 

= +8,59 kJ/mol — 8,59 kJ/mol 

=0 
Em condições de equilíbrio, o valor de RT In O é sempre igual 
em magnitude, mas de sinal oposto ao valor de AG”,. Portanto, 
o valor de AG”, é zero. Como AG”, = 0, a reação não é 


espontânea em qualquer direção, como esperado para uma 
reação em equilíbrio. 


Uma pressão parcial de água de 5,00 x 107° atm corresponde a uma 
umidade relativa de 16 % a 25 °С. 


Outras Condições Não Padrão Para determinar o valor 
de AG”, sob qualquer outro conjunto de condições fora da 
condição padrão, calculamos Q e substituímos o valor na 
Equação 17.14. Por exemplo, a pressão parcial do vapor 
d'água по ar em um dia seco (sem umidade) pode ser 5,00 x 
107 atm; então О = 5,00 x 10º. Substituindo: 

AG, = AG? + RT In(5,00 х 107°) 


| ] _ 
+8,59 kJ/mol + 8,314 (298 К) In(5,00 х 107?) 
4 mol - К 


+8,59 kJ/mol + (-13,1 х 10° J/mol) 


+8,59 kJ/mol — 13,1 kJ/mol 
= —4,5 kJ/mol 


Sob essas condições, o valor de AG”, é menor que 0, de modo 
que a reação é espontânea na direção direta, o que concorda 
com nossa experiência da evaporação da água quando ela é 
derramada no chão. 


EXEMPLO 17.9 Cálculo de AG, sob Condições Não Padrão 


Considere a reação a 298 К: 
2 NO(g) + O(g) — 2 NO(g) АС? = -71,2 К] 
Calcule AG, sob estas condições: 
Pxo = 0,100 atm; Po, = 0,100 айп; Pro, = 2,00 atm 
А reação é mais ou menos espontânea sob estas condições do 
que sob condições padrão? 


SOLUÇÃO 
Use a lei da ação das massas para calcular О. 


Pão, Е (2,00)? 


= — = - = 4,00 х 10° 
PNoPo,  (0,100)(0,100) 


Substitua Q, T e AG”, na Equação 17.14 para calcular AG,. 
(Uma vez que as unidades de R incluem joules, escreva ЛО, 
em joules.) 


АС, = АС? + RT In О 


= -712 X 10J + 8,314 z (298 К) In(4,00 х 10°) 


| mol 
= —71,2 X 10] + 20,5 х 107] 
= —50,7 X 10°] 
= —50,7 kJ 
A reação é espontânea nestas condições, porém menos 
espontânea do que seria sob condições padrão (porque AG, é 
menos negativo do que AG”). 


VERIFIQUE O resultado calculado é consistente com о que 
seria de esperar com base no princípio de Le Chátelier; o 
aumento da concentração dos produtos e a diminuição da 
concentração dos reagentes em relação às condições padrão 
deve fazer a reação ser menos espontânea do que sob 
condições padrão. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 17.9 


Considere a reação a 298 K: 
2 HsS(g) + SOs(g) — 3 S(s, rómbico) + 2 H,O(g) AG; = —102 kJ 
Calcule AG, sob estas condições: 


Pus = 2,00 atm; Pso, = 1,50 atm; Рио = 0,0100 atm 


À reação é mais ou menos espontânea sob estas condições do que sob condições 
padrão? 


1atãn + 
Associação Conceitual 17.6 variações de Energia Livre e o Princípio de Le Châtelier 


De acordo com o princípio de Le Chátelier e a dependência da 
energia livre com as concentrações dos reagentes e produtos, 
que afirmação é verdadeira? (Admita que tanto os reagentes 
como os produtos são gasosos.) 


(a) Uma concentração elevada de reagentes em relação aos 
produtos resulta em uma reação mais espontânea do que 
aquela em que os reagentes e produtos estão em seus 
estados padrão. 


(b) Uma concentração elevada de produtos em relação aos 
reagentes resulta em uma reação mais espontânea do que 
aquela em que os reagentes e produtos estão em seus 
estados padrão. 


(c) Uma reação em que os reagentes estão no estado padrão, 
mas em que os produtos não se formaram, tem um AG”, 


que é mais positivo do que АС. 


17.9 Energia Livre e Equilíbrio: Relação entre AG, 
e a Constante de Equilíbrio (K) 


Temos discutido ao longo deste capítulo que AG”, determina a 
espontaneidade de uma reação quando os reagentes e produtos 
estão em seus estados padrão. No Capítulo 14, aprendemos 
que a constante de equilíbrio (K) determina quanto a reação 
avança na direção dos produtos, uma medida da 
espontaneidade. Portanto, como você poderia esperar, a 
variação de energia livre padrão de uma reação e a constante 
de equilíbrio estão relacionadas — a constante de equilíbrio 
torna-se maior, à medida que a variação da energia livre 
padrão torna-se mais negativa. Em outras palavras, se os 
reagentes em uma determinada reação sofrem uma grande 
variação de energia livre negativa quando eles se tornam 
produtos, então a reação tem uma grande constante de 
equilibrio, com os produtos fortemente favorecidos no 
equilíbrio. Se, por outro lado, os reagentes de uma 
determinada reação sofrem uma grande variação de energia 
livre positiva à medida que eles se tornam produtos, então a 
reação tem uma pequena constante de equilíbrio, com os 
reagentes fortemente favorecidos no equilíbrio. Podemos 
deduzir uma relação entre AG”, e К a partir da Equação 17.14. 
Sabemos que, no equilíbrio, O = Ke ЛО, = 0. Fazendo estas 
substituições: 
АС, = AG + КТ а О 
0 = АС + КТ In К 
AG? = —RT In К [17.15] 


А relação entre AG”, e K é logarítmica – variações pequenas de AG”, têm 
um grande efeito sobre K. 


Na Equação 17.15 e em todas as equações termodinâmicas 
subsequentes, usamos K, para reações envolvendo gases e 
usamos K, para as reações envolvendo substâncias dissolvidas 
em solução. 


Podemos entender melhor a relação entre AGº, e К, 
considerando as seguintes faixas de valores para K, resumidas 
na Figura 17.14. 


e Quando К < 1, In К é negativo e AG”, é positivo. Sob 
condições padrão (quando O = 1), a reação é espontánea 
na direção inversa. 


e Quando К > 1, In К é positivo e AG”, é negativo. Sob 
condições padrão (quando Q = 1), a reação é espontânea 
na direção direta. 


e Quando К = 1, In K é zero e AG”, é zero. A reação está 
em equilíbrio sob as condições padrão. 


Energia Livre е a Constante de Equilíbrio 


5 А 
o= so к<1) a) == B(g) K>1] 

Ф Ф 
E E 
ым = 
E Е 
El Condicóes padráo m Condições padrão 

Pa = Рр = 1atm Pa = Рр = 1 atm 

Q=1 Reação inversa Reação direta Q=1 
| а А 1 
2 espontânea espontânea ^$ 
A puro у В риго A puro у B puro 
Extensão da reação Extensão da reação 
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(ле = B) K= 1) 


Condições padrão 
Pa = Рр = 1atm 
Q=1 


Energia livre 


No equilíbrio 


A puro B puro 


Extensão da reação 


(с) 
FIGURA 17.14 Energia Livre е a Constante de Equilíbrio (a) Curva da 
energia livre para uma reação com uma pequena constante de equilíbrio. 
(b) Curva da energia livre para uma reação com uma grande constante de 
equilíbrio. (c) Curva da energia livre para uma reação em que K = 1. 


EXEMPLO 17.10 A Constante de Equilíbrio e AG”, 


Utilize energias livres de formação tabeladas para calcular a 
constante de equilíbrio para a reação vista a seguir, a 298 K: 


N204(g) == 2 NO(g) 
SOLUÇÃO 


Procure (no Apêndice IIB) as energias livres padrão de 
formação para cada reagente e produto. 


Reagente AG”, 


оц (ет 
producto kj/mol) 


N,0,(9 99,8 


NO,(g) 51,3 


Calcule AG?, substituindo na Equação 17.13. 
AG; = Уп АС (produtos) — Sn, AGi(reagentes) 
= 2[АС{ коко] — АСТ моу) 
= 2(51,3 kJ) — 99,8 kJ 
= 2,8 kJ 


Calcule К a partir de AG”, resolvendo a Equação 17.15 para 
K e substituindo os valores de AG”, e da temperatura. 


АС? = —RT In К 


In К = —— 
RT 
28X 10 J/mol 
8,314 (298 K) 
= —1,13 
К = е 1.13 
= 0,32 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 17.10 


Calcule AG”, a 298 К para a reação: 


L(g) + Св) == 2 ICl(g) К, = 81,9 


Associação onceitual 17.7 Ke AG? 


A reação A(g) = B(g) tem uma constante de equilíbrio que é 
inferior a um. O que você pode concluir sobre o AG”, para a 


теасао? 

(a) AGº,=0 
(b) AGº,<0 
(с) AGº,>0 


A Dependência da Constante de Equilíbrio em 
Relação à Temperatura 


Temos agora uma equação que relaciona a variação de energia 
livre padrão para uma reação (AG”,) com a constante de 
equilíbrio da reação (K): 

Аб = —RT In К [17.16] 


Temos também uma equação para a forma como a variação de 
energia livre de uma reação (AG”,) depende da temperatura 
(T): 

AG? = AR-T AS; [17.17] 


Podemos combinar essas duas equações para obter uma 

equação que mostra como a constante de equilibrio depende da 

temperatura. Combinando as Equações 17.16 e 17.17, temos: 
-RT In K = АН?- T AS; [17.18] 


Podemos então dividir ambos os lados da Equação 17.18 por 
RT: 
AH? TAS 


RT RT 


—In K = 


Cancelando e rearranjando, temos o importante resultado visto 
a seguir: 


AHS(1) AS 
me=-2E(1) + 1719) 
KR AI R 


у= тх +Ь 


A Equação 17.19 está na forma de uma reta. Uma 
representação gráfica do log natural da constante de equilíbrio 
(In К) versus o inverso da temperatura em graus kelvin (1/7) 
produz uma reta com inclinação de — AHº,/R e uma interseção 
com o eixo у de ASº,/R. Esse tipo de representação gráfica é 
útil para obter dados termodinâmicos (a saber, AH”, e ASº)) a 
partir de medições de K como uma função da temperatura. 
Entretanto, uma vez que AHº, e ASº, podem eles mesmos 
depender um pouco da temperatura, esta análise funciona 
apenas ao longo de um intervalo de temperatura relativamente 
limitado. A equação também pode ser expressa em uma forma 
de dois pontos: 
pE a poa ) 117.20] 
K; К NE Т, 

Podemos usar esta equação para determinar АН”, а partir de 
uma medição da constante de equilíbrio em duas temperaturas 
diferentes, ou para determinar a constante de equilíbrio em 
alguma outra temperatura, se soubermos a constante de 
equilíbrio a uma dada temperatura e o valor de AH” .. 


REVISÃO DO CAPÍTULO 
Teste de Autoavaliacáo 


01. Qual das reações vistas a seguir é mais provável que tenha um AS,, 


positivo? 

а) SiOxs) + 3 O(s) = SiC(s) + 2 CO(g) 

b) 6COx(g) + 6 H,0(g) > C¿H¡206(s) + 6 O(g) 
с) CO(g) + Chig) > COCI (g) 

d) 3 NO(g) + H20(1) > 2 HNOx(I) + NO(g) 


02. São fornecidos, a seguir, os sinais de AH”, е AS”, para várias reações 
diferentes. Em que caso a reação é espontânea em todas as 
temperaturas? 


03. 


04. 


05. 


06. 


a) AH,<0;AS,<0 
р) AH,>0;AS,<0 
c) AH,<0;AS,>0 
d) AH,>0;AS,<0 


Disponha os gases — F,, Ar e CH;F — em ordem de entropia padrão (5°) 
crescente a 298 К. 


a) F<Ar<CH;F 
b) CH,F<F, < Ar 
c) CHF < Ar < БЕ 
d) Ar < F, < CHF 


Uma reação tem AH, = 54,2 kJ. Calcule a variação de entropia das 
vizinhanças (AS,,) para a reação a 25,0 °C. (Suponha pressão е 
temperatura constantes.) 


а) 2,17x10*J/K 

b) -2,17 x 10° J/K 

c) —182 J/K 

d) 182 J/K 

Uma reação tem ДА, = —255 kJ e AS”, = 211 J/K. Calcule AG? a 55 °С. 
a) 11,9x10*kJ 

b) 69,5x10*kJ 

c) —267К) 

d) -324k) 


Use entropias padrão para o cálculo de AS”, para a equação química 
balanceada vista a seguir: 
2 PCL(1) + O,(g) — 2 POCI,(1) 


Substância 
POCI:() 
РОО, (д) 
PCI (1) 
PCI, (g) 


0(9) 


S” (J/mol-K) 


222,5 
325,5 
217,1 
311,8 
205,2 

194,4 J/K 

199,8 J/K 

10,8 J/K 

1084,4 J/K 


07. Utilize energias livres padrão de formação para o cálculo de AG”, para a 
equação química balanceada vista a seguir: 


Substância 


N,0(9) 


MgO(s) 


Mg(s) + N20(2) > MgO(s) + №2) 


AG,"(kJ/mol) 
103,7 
-569,3 
673,0 К) 
—673,0 К) 
—465,6 К) 
465,6 К) 


08. Determine AG”, para a reação 2 А + В ——> 2 Са partir dos dados 
apresentados a seguir. 


09. 


010. 


011. 


А-В АС°=128К) 
C>2B AG?=455 kJ 
ASC ДАС = —182 КІ 


—401 kJ 
509 К) 
401 kJ 
—509 kJ 


A reação, vista a seguir, tem AG”, = 9,4 kJ a 25 °C. Determine AG”, 
quando Px, = 0,115 atm e Pio = 9,7 atm a 25 °C. 


3 NOx(g) + Н›О() — 2 HNOx(1) + NO(g) 
—12,3 К) 

21,7 x 10° К) 

31,1k) 

18,8 К) 


A reação A(g) == B(g) tem uma constante de equilíbrio de K, = 
2,3 х 10º. O que você pode concluir sobre o sinal de AG”, para a 


reação? 
a) AG,=0 
b) AG”, é negativo 


AG”, é positivo 


Nada pode ser concluído sobre o sinal de AG”, para a reação. 


Uma reação tem uma constante de equilíbrio de K, = 0,018 a 25 °С. 
Determine o AG”, para a reação nesta temperatura. 


—835 J 
—4,32 kJ 
—9,95 К) 
9,96 К) 


012. 


013. 


014. 


015. 


Qual das distribuições, vistas a seguir, de seis partículas em três caixas 
interligadas tem a maior entropia? 


Жазыш 


a СН- Н: 
Qual dos processos vistos a seguir resulta по aumento da entropia do 


universo? 


a) o resfriamento de uma xícara de café quente ao ar na 
temperatura ambiente 


b) aevaporação de água derramada sobre uma mesa à temperatura 
ambiente 


c) o derretimento da neve acima de O °С 
d) todas as opções anteriores 


Sob que conjunto de condições vistas a seguir o AG”, para a reação А(9) 
> В(9) tem maior probabilidade de ser negativo? 


а) P,=10,0 atm; Pz = 10,0 atm 
р) Р,= 10,0 atm; Pz = 0,010 atm 
c) P,=0,010 atm; P; = 10,0 atm 
d) P,=0,010 atm; Pz = 0,010 atm 


Qual das opções vistas a seguir é verdadeira para o congelamento de 
água líquida abaixo de 0 °С? 


a) AH é positivo; AS é negativo; AG é negativo 


b) AH é negativo; AS é negativo; AG é negativo 

c) AH é positivo; AS é positivo; AG é positivo 

d) AH é positivo; AS é negativo; AG é positivo 
Respostas: 1.(a) 2.(c) 3.(d) 4.(c) 5.(d) 6.(a) 7.(b) 8.(d) 9.(c) 10. 
(c) 11.(9) 12.(b) 13.(d) 14.(b) 15.(b) 


Termos Importantes 
Seção 17.2 


processo espontâneo 

Seção 17.3 

entropia (5) 

segunda lei da termodinâmica 

Seção 17.5 

energia livre de Gibbs (G) 

Seção 17.6 

variação da entropia padrão para uma reação (AS”,) 
entropias padrão molares (Sº) 

terceira lei da termodinâmica 

Seção 17.7 

variação da energia livre padrão (AG?º,) 
energia livre de formação (AG?) 
reação reversível 

reação irreversível 


Seção 17.8 


variação da energia livre de uma reação sob condições não 
padrão (АС) 


Conceitos Fundamentais 


Imposto do Calor da Natureza: Você Não Pode Vencer e Você Não 
Pode Empatar (17.1) 


> A primeira lei da termodinámica afirma que a energia não 
pode ser nem criada nem destruída. 


> A segunda lei implica que para cada transferência de 
energia, alguma energia é perdida para as vizinhanças; esta 
energia perdida é o imposto do calor da natureza. 


Processos Espontâneos e Não Espontâneos (17.2) 


> Tanto os processos espontáneos como os processos não 
espontâneos podem ocorrer, mas apenas os processos 
espontâneos podem ocorrer sem intervenção externa. 


Db A termodinâmica é o estudo da espontaneidade das 
reações, não deve ser confundida com a cinética, o estudo 
da velocidade das reações. 


Entropia e a Segunda Lei da Termodinâmica (17.3) 


> A segunda lei da termodinâmica afirma que para qualquer 
processo espontâneo, a entropia do universo aumenta. 


> A entropia (S) é proporcional ao número de maneiras 
energeticamente equivalentes pelas quais os componentes 
de um sistema podem ser distribuídos e é uma medida da 
dispersão de energia por unidade de temperatura. 


Transferência de Calor e Variações na Entropia das Vizinhanças 
(17.4) 


> Para um processo ser espontâneo, a entropia total do 
universo (sistema е vizinhanças) tem que aumentar. 


»> A entropia das vizinhanças aumenta quando a variação de 
entalpia do sistema (АН) é negativa (isto é, para reações 
exotérmicas). 


> A variação de entropia das vizinhanças para um dado AH, 
depende inversamente da temperatura — quanto maior for a 
temperatura, menor será a magnitude de AS,;. 


Energia Livre de Gibbs (17.5) 


> A energia livre de Gibbs, С, é uma função termodinâmica 
que é proporcional ao negativo da variação na entropia do 
universo. Um AG negativo representa uma reação 
espontânea, e um AG positivo representa uma reação não 
espontânea. 


> Podemos calcular o valor de AG para uma reação a partir 
dos valores de AH e AS para o sistema utilizando a equação 


АС = АН — TAS. 


Variações de Entropia nas Reações Químicas: Cálculo de AS”, 
(17.6) 


> Calculamos a variação de entropia padrão para uma reação, 
de maneira semelhante à maneira como calculamos a 
variação de entalpia padrão de reação: subtraindo a soma 
das entropias padrão dos reagentes, multiplicadas pelos 
coeficientes estequiométricos da soma das entropias padrão 
dos produtos, multiplicadas pelos coeficientes 
estequiométricos. 


> Entropias padrão são absolutas: uma entropia igual a zero é 
estabelecida pela terceira lei da termodinâmica como a 
entropia de um cristal perfeito no zero absoluto. 


> A entropia de uma substância em uma dada temperatura 
depende de fatores que afetam o número de arranjos 
energeticamente equivalentes da substância; estes fatores 
incluem o estado, o tamanho e a complexidade molecular 
da substância. 


Variações de Energia Livre em Reações Químicas: Cálculo de AG”, 
(17.7) 


> Há três maneiras de calcular АС°„ (1) a partir de AH? e 
AS?, (2) a partir de energias livres de formações (somente a 
25 °С), e (3) a partir de AGº de reações cuja soma dá a 
reação de interesse. 


> A magnitude de um AG”, negativo representa a quantidade 
teórica de energia disponível para fazer trabalho, enquanto 
um AG”, positivo representa a quantidade mínima de 
energia necessária para fazer um processo não espontáneo 
ocorrer. 


Variações de Energia Livre para Estados Não Padrão: A Relação 
entre AG”, e AG”, (17.8) 


> O valor de AG”, aplica-se apenas às condições padrão, e a 
maioria das condições reais não são as condições padrão. 


> Em condições não padrão, podemos calcular AG, a partir da 
equação AG, = АС, + RT In О. 


Energia Livre e Equilíbrio: Relação entre AG”, e a Constante de 
Equilíbrio (K) (17.9) 


> Sob condições padrão, a variação de energia livre de uma 
reação é diretamente proporcional ao negativo do logaritmo 
natural da constante de equilíbrio, K; quanto mais negativa 
a variação de energia livre (isto é, quanto mais espontânea a 
reação), maior a constante de equilíbrio. 


> Podemos usar a dependência de AG”, em relação à 
temperatura, de acordo com AG” = AH? — TAS", para 
deduzir uma expressáo para a dependéncia da constante de 
equilíbrio em relação à temperatura. 


Principais Equações e Relações 


A Definição de Entropia (17.3) 
S=kInW к= 1,38 х 10 J/K 
Variacáo de Entropia (17.3) 
AS = Sana — Sinicial 
Variacáo de Entropia do Universo (17.4) 
ASuniv = ASgs + ASviz 
Variacáo de Entropia das Vizinhancas (17.4) 
—АНу; 
= Т 
Variação da Energia Livre de Gibbs (17.5) 
AG = AH – TAS 
A Relação entre Espontaneidade e AH, AS e T (17.5) 


(T, P constantes) 


AH AS Temperatura Baixa Temperatura Alta 
— + Espontânea Espontânea 
+ — Não espontânea Não espontânea 
- - Espontánea Náo espontánea 
+ + Náo espontánea Espontánea 


Variacáo da Entropia Padráo (17.6) 
AS, = SN п,5°% produtos) — У) n,S (reagentes) 


Métodos de Cálculo da Energia Livre de Formação 
(AG?,) (17.7) 
1. AG? = АН? — TAS? 


һә 


AG? = >п, АСў(ргойшов) — >п, АС? (reagentes) 


3. A Gr(global) = A Сеара 1) y A Gríetapa 2) y A Giet 
A Relação entre AG”, e AG”, (17.8) 
AG, = AG; + RT In О К = 8,314 J/mol: К 


A Relacáo entre AG”, e K (17.9) 
AG? = —RT In K 


pa 3) Pos. 


A Dependência da Constante de Equilíbrio em Relação 
a Temperatura (17.9) 


AH? | ) ASS 
In K = 4 

RAT)" R 
nho = Lo ) 
n K, к\т Т, 


Principais Resultados de Aprendizado 


Objetivos do Capítulo Avaliação 


Predição do Sinal da Variação de Entropia Exemplo 17.1 Exercício de Revisão 


(17.3) 17.1 Exercícios 27-28, 31-34, 37-38 
Cálculo da Variacáo de Entropia das Exemplo 17.2 Exercício de Revisão 
Vizinhanças (17.4) 17.2 Exercício de Revisão Adicional 
ASuniv = ASas + А5, 17.2 Exercícios 33-36 
Positivo Positivo 
Cálculo da Variação da Energia Livre de Exemplo 17.3 Exercício de Revisão 
Gibbs e Predição da Espontaneidade a 17.3 Exercícios 39-44 


Partir do AH e AS (17.5) 


Cálculo das Variações de Entropia- Exemplo 17.4 Exercício de Revisão 


Padrão (Д5) (17.6) 17.4 Exercícios 51-52 
Cristal perfeito a O K 
W=1 S=0 


Cálculo da Variação da Energia Livre Exemplos 17.5, 17.6 Exercício de 
Padrão рага uma Reação usando AG”, = Revisão 17.5, 17.6 Exercícios 55-58, 61- 
AHS, — TAS”, (17.7) 62 

Cálculo de AG”, a Partir da Energia Livre Exemplo 17.7 Exercício de Revisão 
Padrão de Formação (17.7) 17.7 Exercício de Revisão Adicional 


17.7 Exercícios 59-60 


Determinação de AG”, para uma Reação Exemplo 17.8 Exercício de Revisão 
em Multietapas (17.7) 17.8 Exercícios 63-64 


Cálculo de AGº, em Condições Não Padrão Exemplo 17.9 Exercício de Revisão 
(17.8) 17.9 Exercícios 65-72 


Relação entre a Constante de Equilíbrio e Exemplo 17.10 Exercício de Revisão 
AG”, (17.9) 17.10 Exercícios 73-76 


EXERCÍCIOS 


Questões de Revisão 


1. Qual é a primeira lei da termodinâmica e como ela se 
relaciona com o uso de energia? 


2. O que é “imposto do calor” da natureza e como ele se 
relaciona com o uso de energia? 


11. 


12. 


13. 


O que é uma máquina de movimento perpétuo? Tal 
máquina pode existir de acordo com as leis da 
termodinámica? 


E mais eficiente aquecer sua casa com um forno a gás 
natural ou com um forno elétrico? Explique. 


O que é um processo espontáneo? Dé um exemplo. 


Explique a diferença entre a espontaneidade de uma 
reação (que depende da termodinâmica) e a velocidade 
com que ocorre a reação (que depende da cinética). Um 
catalisador pode fazer uma reação não espontânea ser 
espontânea”? 


Qual é a definição precisa da entropia? Qual é o 
significado da entropia sendo uma função de estado? 


Por que a entropia de um gás aumenta quando ele se 
expande para um vácuo? 


Explique a diferença entre macroestados (distribuições 
externas de partículas) e microestados (distribuições 
internas de partículas). 


Com base na sua definição fundamental, explique por 
que a entropia é uma medida da dispersão de energia. 


Dé a definição da segunda lei da termodinâmica. Como 
é que a segunda lei explica por que o calor é transferido 
de uma substância com temperatura maior para uma 
com temperatura menor? 


O que acontece com a entropia de uma amostra de 
matéria quando ocorre a mudança de estado de um 
sólido para um líquido? De um líquido para um gás? 


Explique por que a água se congela para formar gelo 
espontaneamente, abaixo de O °С, mesmo que a entropia 


14. 


15. 


16. 


17. 


18. 


19. 


20. 


21. 


da água diminui durante a transição de estado. Por que o 
congelamento da água é não espontânea acima de 0 °С? 


Por que processos exotérmicos tendem a ser 
espontâneos a baixas temperaturas? Por que a tendência 
desses processos para a direção espontânea diminui com 
o aumento da temperatura? 


Qual é o significado da variação da energia livre de 
Gibbs (AG) para uma reação? 


Preveja a espontaneidade de uma reação (e a 
dependência da espontaneidade em relação a 
temperatura) para cada combinação possível de sinais de 
AH e AS (para o sistema). 


a. AH negativo, AS positivo 
b. AH positivo, AS negativo 
c. AH negativo, AS negativo 
d. AH positivo, AS positivo 


Enuncie a terceira lei da termodinâmica e explique seu 
significado. 


Por que a entropia padrão de uma substância no estado 
gasoso é maior do que sua entropia padrão no estado 
líquido? 


Como é que a entropia padrão de uma substância 
depende de sua massa molar? E da complexidade 
molecular? 


Como você pode calcular a variação de entropia padrão 
para uma reação a partir de tabelas de entropias padrão? 


Quais são os três métodos diferentes para calcular AG? 
para uma reação? Qual o método que você escolheria 


para calcular AGº para uma reação a uma temperatura 
diferente de 25 °С? 


r 


22. Por que a energia livre é “livre”? 
23. Explique a diferença entre AGº е AG. 


24. Por que a água derramada no chão evapora, apesar de 
AGº para o processo de evaporação ser positivo na 
temperatura ambiente? 


25. Como você calcula a variação da energia livre para uma 
reação em condições não padrão? 


26. Como o valor de AGº рага uma reação se relaciona com 
a constante de equilíbrio para a reação? O que um AG? 
negativo para uma reação implica em relação a K para a 
reação? E um AG” positivo? 


Problemas por Tópico 


Nota: As respostas para todos os Problemas de numeração 
impar, numerados em azul, podem ser encontradas no 
Apêndice III. Os exercícios na seção de Problemas por Tópico 
estão emparelhados, sendo que cada problema de número 
impar é seguido de um problema de número par envolvendo o 
mesmo assunto. Os exercícios na seção de Problemas 
Cumulativos também estão emparelhados, mas de forma 
menos rigorosa. (Os Problemas de Desafio e os Problemas 
Conceituais, devido à sua natureza, não estão emparelhados.) 


Entropia, a Segunda Lei da Termodinâmica e a Direção das 
Transformações Espontâneas 


27. Qual dos processos vistos a seguir é espontáneo? 


a. a combustão do gás natural 


28. 


29. 


30. 


b. a extração de ferro metálico a partir do minério de 
ferro 


x 


c. uma bebida quente se resfriando à temperatura 
ambiente 


d. transferência de energia térmica a partir da 
superfície do oceano para fornecer energia para um 
navio 


Quais dos processos vistos a seguir são não 
espontâneos? Os processos não espontâneos são 
impossíveis? 


a. uma bicicleta subindo uma colina 

b. um meteoro caindo na Terra 

c. obtenção de gás hidrogênio a partir de água líquida 
d. uma bola rolando para baixo em uma colina 


Os dois sistemas vistos a seguir são constituídos, cada 
um deles, por duas partículas representadas por círculos 
e têm 20 J de energia total. Qual o sistema, А ou В, 
possui a maior entropia? Por quê? 


Sistema A 


10] —2º — 


Sistema B 


12] ——$— 


gy —B— 


Suponha que os dois sistemas vistos a seguir, cada um 
deles constituído por trés partículas representadas por 
círculos, tem 30 J de energia total. Quantas maneiras 
energeticamente equivalentes vocé pode distribuir as 


31. 


32. 


33. 


partículas em cada sistema? Qual o sistema que tem 
maior entropia? 


Sistema A 


10] ИШ К К . 


Sistema В 


10] — -__ 


Sem fazer nenhum cálculo, determine o sinal de AS; 


para cada reação química vista a seguir. 
а. 2 KCIO;(s) — 2 KCl(s) + 3 O(g) 

b. CH, —CH(g) + H(g) —› CH,CH;(g) 
с. Na(s) + 1/2 Ch(g) ——> NaCl(s) 

d. No(g) + 3 Н,(2) —> 2 NHx(2) 


Sem fazer nenhum cálculo, determine o sinal de AS 
para cada reação química vista a seguir. 

а. Mg(s) + Ch(g) —> MgCh(s) 

b. 2 H,S(g) + 302) — 2 H,0(g) + 2 SOs(g) 

с. 2042) — 3 О) 

а. HCl(g) + NHx(g) — NH,CI(s) 


Sem fazer nenhum cálculo, determine o sinal de AS, e 
AS,z рага cada reação química vista a seguir. Além 
disso, preveja sob que temperaturas (todas as 
temperaturas, temperaturas baixas ou temperaturas 


altas), se for o caso, a reação é espontânea. 
a. C3Hs(g) + 5 Os(g) — 3 СО (е) + 4 H,0O(g) 
AH? = —2044 К] 
b. №0) + O(g) — 2 NO(g) AH? = +182,6 К] 
с. 2 Ng) + Og) — 2 NO(g) АН? = +163,2 kJ 
d. 4 NH;(g) + 50x(g) — 4 NO(g) + 6 H,0(g) 
AH? = —906 kJ 


34. 


35. 


36. 


37. 


38. 


Sem fazer nenhum cálculo, determine o sinal de А$5 e 
AS,z para cada reação química vista a seguir. Além 
disso, preveja sob que temperaturas (todas as 
temperaturas, temperaturas baixas ou temperaturas 
altas), se for o caso, a reação é espontânea. 

а. 2 CO(g) + Од) —> 2C0x1g) АН? = —566,0 kJ 

b. 2 NO(g) —> 2 NO(g) + Og) АН? = +113,1 ЮЈ 

с. 2 Hx(g) + Og) — 2H0(g) АН? = -483,6 kJ 

d. COXg) —> C(s) + Og) AH? = +393,5 kJ 

Calcule AS, na temperatura indicada para cada reação. 
а. ЛН°, = —385 kJ; 385 К 

Ь. = 385 kJ; 77 К 

с. °= +114 kJ; 298 К 

а. ЛА”, = +114 kJ; 77 К 


Uma reação tem AHº, = –112 kJ e ASº, = 354 JK. Em 
que temperatura a variação de entropia da reação é igual 
à variação de entropia das vizinhanças? 


Tendo em conta os valores de AHº,, ASº, е Т, determine 
Л.у € preveja se cada reação é ou não espontânea. 


а. AHº,=+115kJ; ASº,=-263 JK; T=298 К 
b. AA?,=-115 kJ; ASº,= +263 JK; T= 298 К 
с. °=—115 kJ; AS”, = —263 JK; T=298K 
d. °=—115К7; AS”, =-263 JK; T=615K 


Tendo em conta os valores de АН°„ AS”, e T, determine 
Л.у € preveja se cada reação é ou não espontânea. 


а. AHº,=-95 kJ; AS”, =-157 J/K; T=298K 
b. АН°,=—95 kJ; AS”, =-157 J/K; T=855K 
с. AR?”,=+95 kJ; AS”, =-157 J/K; T=298 К 


а. АН°,=—95 kJ; AS”, = +157 J/K; Т = 398 К 


Variações de Entropia Padrão e de Energia Livre de Gibbs 


39. 


40. 


41. 


42. 


43. 


Calcule a variação da energia livre de Gibbs para cada 
um dos conjuntos de AR?,, ASº,, e Т dados no Problema 
37. Preveja se cada reação é espontânea na temperatura 
indicada. 


Calcule a variação da energia livre de Gibbs para cada 
um dos conjuntos de AH, AS, е Т dados no Problema 
38. Preveja se cada reação é espontânea na temperatura 
indicada. 


Calcule a variação de energia livre para a reação vista a 


seguir а 25 °С. А reação é espontânea? 
CxHs(g) + 5 Og) —> 3 COx(g) + 4 H Olg) 


АН? = —2217 kJ; AS? = 101,1 J/K 
Calcule a variação de energia livre para a reação vista a 


seguir а 25 °С. А reação é espontânea? 
2 Ca(s) + Oe) — 2 CaO(s) 


АН? = —1269,8 kJ; AS? = —364,6 J/K 


Preencha os espaços em branco na tabela vista a seguir. 
Tanto AH como AS se referem ao sistema. 


Temperatura Temperatura 
AH AS AG Baixa Alta 
- + - Espontánea 
- — Depende da 
temperatura 
+ + Espontânea 


— Não espontânea Não espontânea 


44. 


45. 


46. 


47. 


48. 


Preveja as condições (temperatura elevada, temperatura 
baixa, todas as temperaturas, ou nenhuma temperatura) 


em que cada reação vista a seguir é espontânea. 
a. H,O(g) —> Н„О(/) 

b. COs) — COs(g) 

с. Hg) —> 2 Hg) 

а. 2 NO(g) — 2 NO(g) + O(g) (endotérmico) 


Como a entropia molar de uma substância varia com o 
aumento da temperatura? 


Qual é a entropia molar de um cristal puro a O К? Qual é 
a importância da resposta a esta pergunta? 


Para cada par de substâncias vistas a seguir, escolha a 
que você espera que tenha a entropia molar padrão (5°) 
mais elevada a 25 °С. Explique as razões para suas 
escolhas. 


а. CO(g); COlg) 

b. CH;OH(); СН;ОН(е) 
с. Ar(g); CO(g) 

d. СНа(а); SiHu(g) 

e. NO2); CH;CH,CH:(g) 
f. NaBr(s); NaBr(ag) 


Para cada par de substáncias vistas a seguir, escolha a 
que você espera que tenha a entropia molar padrão (5°) 
mais elevada a 25 ºC. Explique as razões para suas 
escolhas. 


a. NaNO:(s); NaNO;(ag) 
b. CH(«(g); CH;CH:(g) 
с. Br(/); Bre) 

d. Brg); FAg) 


49. 


50. 


51. 


52. 


53. 


е. PCl;(g); PCls(g) 


f. CH;CH,CH,CHs(2); SO(g) 


Apresente as substâncias presentes em cada conjunto 
visto a seguir em ordem de entropia molar padrão (Sº) 
crescente. Explique seu raciocínio. 


а. NHx(g); Ne(g); SO(2); CH¿CH,0H(2); He(g) 
b. H,O(s); H,0(/); H,O(g) 
с. CH(g); СЕ (о); CCL(g) 


Apresente as substâncias presentes em cada conjunto 
visto a seguir em ordem de entropia molar padrão (Sº) 
crescente. Explique seu raciocínio. 


а. L(g); Fi(g); Brg); СІ) 
b. HO(g); HO(g); HS(g) 
c. C(s, grafita); C(s, diamante); C(s, amorfo) 


Utilize os dados do Apêndice ПВ para calcular AS”, para 
cada uma das reações vistas a seguir. Em cada caso, 


tente descobrir o sinal de ASº.. 

a. C,Hu(g) t Н,(2) — С.Н,(2) 

b. C(s) + HO(g) ——> CO(g) + Н»(#) 

с. CO(g) + HO(g) —— Hg) + COx(g) 

d. 2 H;S(g) + 3 O(g) — 2 H20(1) + 2 SOg) 


Utilize os dados do Apéndice ПВ para calcular AS?, para 


cada uma das reações vistas a seguir. Em cada caso, 


tente descobrir o sinal de ASº.. 

a. 3 NOx) + Н»О() —— 2 HNOx(ag) + NO(g) 
b. Сг,03(5) + 3 CO(g) — 2 Cr(s) + 3 COx(g) 
с. SOx(g) + 304g) —> SOXg) 

а. N-Og) + 4 Hae) —> Ng) + 4 Н„О(е) 


Determine AS” para a formação do CH,Cl(g) a partir de 
seus elementos gasosos em seus estados padrão. 
Descubra o sinal de AS”. 


54. 


55. 


56. 


57. 


58. 


59, 


Determine ASº para а reação entre o nitrogênio gasoso е 
flúor gasoso para formar trifluoreto de nitrogênio 
gasoso. Descubra o sinal de AS?. 


O metanol se queima em oxigênio para formar dióxido 
de carbono e água. Escreva uma equação balanceada 
para a combustão de metanol líquido e calcule AH?º,, 
AS”, e AG”, а 25 °С. A combustão do metanol é 
espontânea? 


Na fotossíntese, as plantas formam glicose (C;H,,05) е 
oxigênio a partir do dióxido de carbono e água. Escreva 
uma equação balanceada para a fotossíntese e calcule 
АН°„ AS”, е AG”, a 25 °С. A fotossíntese é espontánea? 


Para cada reação vista a seguir, calcule AHº, ASº, e 
AG”, а 25 °С e estabeleça se a reação é ou não 
espontânea. Se a reação é não espontânea, uma mudança 
na temperatura poderia fazer com que ela se tornasse 
espontânea? Se assim for, a temperatura deve ser 
aumentada ou diminuída a partir de 25 °С? 

a. N>04(g) —)».] NO g) 

b. NH,Cl(s) —> HCl(g) + NHs(g) 

с. 3 Н.е) + Fez0Ox(s) —> 2 Fels) + 3 H,0(g) 

d. Nx(g) + 3 Hg) —> 2 МН, (6) 

Para cada reação vista a seguir, calcule АН°„ ASº, e 
AG”, а 25 °С e estabeleça se a reação é ou não 
espontânea. Se a reação é não espontânea, uma mudança 
na temperatura poderia fazer com que ela se tornasse 
espontânea? Se assim for, a temperatura deve ser 


aumentada ou diminuída a partir de 25 °С? 
а. 2 CH(2) э C-Héle) + Не) 

b. 2 NH;(g) —> №Н(е) + Hxg) 

с. Ng) + Ое) — 2 NO(g) 

а. 2 KCIOx(s) — 2 KCl(s) + 3 O(g) 


Utilize energias livres padráo de formacáo para calcular 
AG” a 25 °С para cada reação no Problema 57. Como os 


60. 


61. 


62. 


63. 


valores de АС° calculados desta maneira se comparam 
com aqueles calculados a partir de AHº e AS”? Qual dos 
dois métodos poderia ser utilizado para determinar como 
AG” varia com a temperatura? 


Utilize energias livres padrão de formação para calcular 
AGº a 25 °С para cada reação no Problema 58. Como os 
valores de AGº calculados desta maneira se comparam 
com aqueles calculados a partir de AHº e AS”? Qual dos 
dois métodos poderia ser utilizado para determinar como 
AG” varia com a temperatura? 


Considere a reação: 
2 NO(g) + Og) — 2 NO(g) 


Estime AGº para esta reação em cada temperatura e 
preveja se a reação é ou não espontânea. (Admita que 
AHº e ASº não variam muito dentro da faixa de 
temperaturas dadas.) 


a. 298K 
b. 715К 
с. 855K 


Considere a reação: 
CaCOx(s) — CaO(s) + CO(g) 


Estime AGº para esta reação em cada temperatura e 
preveja se a reação é espontânea ou não. (Admita que 
AHº e AGº não variam muito dentro do intervalo de 
temperaturas.) 


a. 298K 
b. 1055K 
с. 1455K 


Determine AG” para a reação: 


Fe,0:(5) + 3 CO(g) — 2 Fe(s) + 3 COx(g) 


Use as seguintes reações com valores de AG”, 


conhecidos: 
2 Fe(s) + 30,06) —> Fe,Os(s) AG? = —742,2 К] 
CO(g) + $0g) — СО,(8) AG? = -257,2 К] 


64. Calcule AG”, para a reação: 
CaCOx(s) — CaO(s) + CO(g) 
Use as seguintes reações e valores de AG”, dados: 
Ca(s) + COxXg) + 5 Оа) —> CaCOx(s) AG? =-—734,4 К] 
2 Ca(s) + Ое) — 2 CaO(s) AG; = ~ 1206,6 kJ 


Variações de Energia Livre, Condições Não Padrão e а Constante 
de Equilíbrio 


65. Considere a sublimação do iodo a 25,0 °С: 
Ls) —> h(g) 


a. Determine AG”, a 25,0 °С. 


b. Determine AG”, a 25,0 °С, nas seguintes condições 
não padrão: 
1P, = 1,00 mmHg 
П Р, = 0,100 mmHg 


с. Explique рог que о iodo se sublima 
espontaneamente ао ar livre a 25,0 °С. 


66. Considere a evaporação do metanol, a 25,0 °С: 
CH¿OH(1) —> CH,0H(g) 


a. Determine AG”, a 25,0 *C. 


b. Determine AG”, a 25,0 °С nas seguintes condições 
náo padráo: 
i Pom,on = 150,0 mmHg 
ii Penmon = 100,0 mmHg 
iii Рсн,он = 100,0 mmHg 


67. 


68. 


69. 


70. 


Т 


с. Explique por que o metanol se еуарога 
espontaneamente ao ar livre a 25,0 °С. 


Considere a reação: 
CH,0H(g) == CO(g) + 2 H(g) 


Calcule AG para esta reação a 25 °С sob as seguintes 
condições: 

Peron = 0,855 atm 

Peco = 0,125 atm 

Py, = 0,183 atm 


Considere a reação: 
CO) + CCl(g) == 2 COCIy(g) 
Calcule AG para esta reação a 25 °С sob as seguintes 
condições: 
Рсо, = 0,112 atm 
Pra, = 0,174 atm 
Рсос, = 0,744 atm 


Utilize dados do Apêndice IIB para calcular as 
constantes de equilíbrio a 25 °С para cada reação vista a 
seguir. 

а. 2 CO(g) + Og) => 2 СО) 

b. 2 H,S(g) == 2 Hg) + SAg) 

Utilize dados do Apêndice IIB para calcular as 
constantes de equilíbrio a 25 °С para cada reação vista a 


seguir. AG”; para o BrCI(g) ё —1,0 kJ/mol. 
а. 2 NO(g) == N,04(g) 
Considere a reação: 
CO(g) + 2 Hg) == CH,OH(g) 
K, = 2,26 X 10º а 25°C 
Calcule AG, para a reação a 25 °C sob cada uma das 
seguintes condições: 


a. condições padrão 
b. no equilíbrio 


с. Рен,он = 1,0 atm; Peo = Р = 0,010 atm 


72. Considere a reação: 
Ig) + Chig) == 2 ICK(g) 
K, = 81,9а25°С 
Calcule AG, para a reação а 25 °С sob cada uma das 
seguintes condições: 
a. condições padrão 
b. no equilíbrio 
с. Ра = 2,55 atm; Р, = 0,325 atm; Pa, = 0,221 atm 
73. Estime o valor da constante de equilíbrio, a 525 К, para 
cada uma das reações no Problema 69. 
74. Estime o valor da constante de equilíbrio, a 655 K, para 
cada uma das reações no Problema 70. (O AP”; para o 
BrCl é 14,6 kJ/mol.) 
75. Considere a reacáo: 
HxXg) + L(g) => 2 HI(g) 
Os dados vistos a seguir mostram a constante de 
equilibrio para esta reação medida em várias 
temperaturas diferentes. Utilize os dados para 
determinar AHº, e AS?, para a reação. 
Temperatura К, 
150 К 1,4x 10% 
175K 4,6 x 10º 
200 K 3,6x 107 


225К 1,1 


250 К 15,5 


76. Considere a reacáo: 


2 NO(g) + Og) == 2 NO(g) 


Os dados vistos a seguir mostram a constante de 
equilibrio para esta reação medida em várias 
temperaturas diferentes. Utilize os dados para 
determinar AHº, e AS?, para a reação. 


Temperatura K, 
170K 3,8 х 107 
180 K 0,34 
190K 18,4 
200 K 681 


77. A variação de entalpia (AH°,) para uma reação é —25,8 
kJ/mol. A constante de equilíbrio para a reação vale 1,4 
x 10º a 298 K. Qual é a constante de equilíbrio para a 
reação a 655 К? 


78. Uma reação tem uma constante de equilíbrio de 8,5 x 
10° a 298 К. A 755 К, a constante de equilíbrio é de 
0,65. Determine ЛА, рага a reação. 


Problemas Cumulativos 


79. Determine o sinal de AS,, para cada processo visto a 
seguir: 


a. água em ebulição 


80. 


81. 


82. 


83. 


b. congelamento da água 
c Ж = E + Ж E 


4 ә Р 
ә 
5 ә > 9, 
Determine o sinal de AS; para cada processo visto а 
seguir: 
a. sublimacáo de gelo-seco 


b. formacáo de orvalho 


с É E A + 
— 0 9 ә әһә ә 

ә Ə 
ә Е =» (9 Е 


Nossa atmosfera é constituída principalmente Яе 
nitrogênio e oxigênio, que coexistem a 25 °С sem reagir 
de forma significativa. Entretanto, os dois gases podem 
reagir para formar monóxido de nitrogênio, de acordo 
com a reação: 

№6) + Оа) = 2 NO(g) 


a. Calcule AGº e K, para esta reação a 298 K. A reação 
é espontânea? 


b. Estime AGº a 2000 K. Será que a reação se torna 
mais espontânea conforme o aumento da 
temperatura? 


O dióxido de nitrogênio, um poluente na atmosfera, 
pode se combinar com a água formando ácido nítrico. 
Uma das possíveis reações é mostrada a seguir. Calcule 
AGº e K, para esta reação a 25 °С e comente sobre a 
espontaneidade da reação. 

3 NOx(g) + HO(!) — 2 HNOx(ag) + NO(g) 


O eteno (C,H,) pode ser halogenado pela reação: 


C,Hu(g) + X(g) == С,Н,Х,(+) 


em que X, pode ser CL, Br, ou L. Utilize os dados 
termodinámicos indicados para calcular AHº, ASº, AG”, 
e K, para a reação de halogenação para cada um dos três 
halogêneos a 25 °С. Qual reação é mais espontânea? 
Menos espontânea? Qual é o principal fator responsável 
pela diferença na espontaneidade das três reações? Uma 
temperatura mais elevada faz as reações serem mais 
espontâneas ou menos espontâneas? 


Composto АН”, (kJ/mol) Sº(J/mol-K) 
GH,CI(g) —129,7 308,0 
GHBn(9) +38,3 330,6 
CH,h(g) +66,5 347,8 
84. ОН, reage com os halogêneos (Х,), de acordo com a 


85. 


reação: 
Hxg) + Х,(0) == 2 HX(g) 

em que X, pode ser Cl, Br,, ou L. Utilize os dados 
termodinâmicos do Apêndice IIB para calcular AHY, 
А5°, AGº, е K, para a reação entre o hidrogênio e cada 
um dos três halogêneos. Qual reação é mais espontânea? 
Menos espontânea? Qual é o principal fator responsável 
pela diferença na espontaneidade das três reações? Uma 
temperatura mais elevada faz as reações serem mais 
espontâneas ou menos espontâneas? 


Considere a reação vista a seguir ocorrendo a 298 K: 
N20(2) + NO8) == 3 NO(g) 


a. Mostre que a reação não é espontânea sob condições 
padrão através do cálculo de AG?,. 


86. 


87. 


с. 


Se uma mistura reacional contém apenas N,O е NO,, 
cada um deles na pressão parcial de 1,0 atm, a 
reação será espontânea até que algum NO se forme 
na mistura. Que pressão parcial máxima de NO é 
atingida antes que a reação deixe de ser espontânea? 


A reação pode ser feita mais espontânea por um 
aumento ou diminuição da temperatura? Se assim 
for, qual é a temperatura necessária para tornar a 
reação espontânea sob condições padrão? 


Considere a reação vista a seguir ocorrendo a 298 К: 


Mostre que a reação não é espontânea sob condições 
padrão através do cálculo de AGº.. 


Se o BaCO, é colocado em um frasco evacuado, 
qual é a pressão parcial de CO, quando a reação 
atinge o equilíbrio? 


A reação pode ser feita mais espontânea por um 
aumento ou diminuição da temperatura? Se assim 
for, em que temperatura a pressão parcial de dióxido 
de carbono é de 1,0 atm? 


Os organismos vivos usam a energia do metabolismo 


dos alimentos para criar uma molécula rica em energia, 
chamada de trifosfato de adenosina (ATP). O ATP, em 
seguida, atua como uma fonte de energia para uma 


variedade de reações que o organismo vivo tem que 


realizar para sobreviver. O ATP fornece energia através 


da sua hidrólise, que pode ser simbolizada como visto a 


seguir: 
ATP(aq) + H,0(1) —> ADP(ag) + Рад) АС = – 30,5 К] 


88. 


89. 


90. 


em que o ADP representa о difosfato de adenosina е Р; 
representa um grupo fosfato inorgánico (por exemplo, 
HPO,?). 


a. Calcule a constante de equilíbrio, K, para a reacáo 
dada a 298 K. 


b. A energia livre obtida a partir da oxidagáo (reacáo 
com о oxigênio) da glicose (C,H,,0s) para formar 
dióxido de carbono e água pode ser usada para 
formar novamente o ATP fazendo com que a reacáo 
dada ocorra de forma inversa. Calcule a variacáo de 
energia livre padrão para a oxidação da glicose e 
estime o número máximo de mols de ATP que 
podem ser formados pela oxidação de um mol de 
glicose. 


A variação de energia livre padrão para a hidrólise do 
ATP foi determinada no Problema 87. Em uma 
determinada célula, as concentrações de ATP, ADP, e P; 
são 0,0031 M, 0,0014 M e 0,0048 M, respectivamente. 
Calcule a variação de energia livre para a hidrólise do 
ATP nestas condições. (Leve em conta uma temperatura 
de 298 K.) 


As reações vistas a seguir são importantes em 
conversores catalíticos em automóveis. Calcule AG? 
para cada reação a 298 K. Preveja o efeito do aumento 


da temperatura sobre a magnitude de АС. 
a. 2 CO(g) + 2NO(g) —> Ne) + 2 СО, (0) 


b. 5 Hx(g) + 2 NO(g) ——> 2 NHi(g) + 2 H,0O(g) 
с. 2 Hx(g) + 2 NO(g) ——> Ns(g) + 2 HO(g) 
d. 2 NHx(g) + 2 Og) ——> N-O(g) + 3 H,O(g) 


Calcule AG”, a 298 К, para as reações vistas a seguir e 
preveja o efeito sobre AG” do abaixamento da 


91. 


92. 


93. 


94. 


99, 


temperatura. 

a. NHx(g) + HBr(g) > МН,Вг(5) 

b. CaCOx(s) — CaO(s) + COs(g) 

с. CHa(g) + 3 Cly(g) э CHCls(g) + 3 HCl(g) 
(AG? para o CHCIs(g) é —70,4 kJ/mol.) 


Todos os óxidos de nitrogênio têm valores positivos de 
AG”; a 298 K, mas apenas um óxido de nitrogênio 
comum tem um AS”, positivo. Identifique qual o óxido 
de nitrogénio, sem consultar dados termodinámicos, e 
explique. 


Os valores de AG”; para os haletos de hidrogênio se 
tornam menos negativos com o aumento do número 
atómico. O AG”; do HI é ligeiramente positivo. Por 
outro lado, a tendência do AS”; é se tornar mais positivo 
com o aumento do número atómico. Explique. 


Considere a reação X, (g) —> 2 X(g). Quando um 
recipiente contendo inicialmente 755 torr de X, atinge o 
equilibrio a 298 K, a pressão parcial de equilíbrio de X é 
de 103 torr. A mesma reação é repetida com uma 
pressão parcial inicial de 748 torr de X, a 755 К; a 
pressão parcial de equilibrio de X é de 532 torr. 
Determine АН? para a reação. 


Tetróxido de dinitrogênio se decompõe em dióxido de 
nitrogênio: 
N204(2) —> 2 NO(g) AH? = 55,3 kJ 

A 298 К, um vaso de reação contém inicialmente 0,100 
atm de N20,. Quando o equilíbrio é atingido, 58 % do 
N20; se decompõe а NO». Qual a porcentagem de N,0, 
se decompõe a 388 K? Considere que a pressão inicial 
de N,O, é a mesma (0,100 atm). 


Indique e explique o sinal de AS,niv para cada processo 
visto a seguir. 


96. 


97. 


98. 


2 Hg) + Og) — 2 Н0(/) a 298 К 
b. a eletrólise de H,0(/) a Hx(g) e Оо), a 298 К 


c. o crescimento de uma árvore a partir de uma 
pequena semente 


O processo Haber é muito importante para a agricultura 
porque converte № (о), obtido a partir da atmosfera, em 
nitrogênio ligado, que pode ser absorvido e utilizado 
pelas plantas. A reação do processo Haber é 
No(g) + 3 Hx(g) ==> 2 NHy(g). À reação é exotérmica, mas 
é realizada a temperaturas relativamente elevadas. Por 
quê? 


Um sal de um metal com a fórmula MCL se cristaliza a 
partir de uma solução aquosa para formar um sólido 
сот a composição МСІ, - 6 НО. A pressão de vapor de 
equilíbrio da água acima deste sólido, a 298 K, é de 18,3 
mmHg. Qual é o valor de AG para a reação 
MCI; * 6 Н,О(5) == МСІ(5) + 6 H,0(g) quando a pressão 
de vapor de água é de 18,3 mmHg? E quando a pressão 
de vapor de água é de 760 mmHg? 


A solubilidade do AgCl(s) em água, a 25 °С, é 1,33 x 
10° mol/L e seu AR? de solução é de 65,7 kJ/mol. Qual 
é sua solubilidade a 50,0 °С? 


Problemas de Desafio 


99. 


Reveja o boxe neste capítulo intitulado 4 Química no 
Cotidiano: Fazendo um Processo Não Espontáneo Ser 
Espontáneo. A hidrólise do ATP, mostrada no Problema 
87, é muitas vezes utilizada para possibilitar a 
ocorrência de processos não espontâneos —сото a 
contração muscular e a síntese de proteínas — em 
organismos vivos. Os processos não espontâneos para 


100. 


ocorrer têm que estar acoplados à reação de hidrólise do 
ATP. Por exemplo, admita que o processo não 
espontâneo seja А + В ——› AB (AG” positivo). О 
acoplamento de uma reação não espontânea, tal como 
esta, com a hidrólise do ATP é muitas vezes obtida 
através do mecanismo: 
A + ATP + HO —> A—P, + ADP 
A—P; +В —> АВ +P 

A +B + АТР + HO —> АВ + ADP + Р, 
Enquanto AG”, рага a reação não espontânea é inferior a 
30,5 kJ, a reação pode se tornar espontânea através do 
acoplamento desta forma com a hidrólise do ATP. 
Admita que o ATP é a força motriz da reação entre o 
glutamato e a amônia para formar glutamina: 

О О 


CH, + NH — 
of “сн” “сн” “o 
| 
NH,* 
NH, O 
| 
¿E „СН, 5 „СЄ... + H,O 
o? “сн; “сн” Dom 
| 
NH;* 


a. Calcule K para a reação entre o glutamato e a 
amônia. (A variação de energia livre padrão para a 
reação é de 14,2 kJ/mol. Admita uma temperatura de 
298 K.) 


b. Escreva um conjunto de reações, tais como aquelas 
dadas mostrando como a reação entre o glutamato e 
a amônia pode se acoplar com a hidrólise do ATP. 
Qual é o AG”, e K para a reação acoplada? 


Calcule a entropia de cada estado e apresente-os em 
ordem de aumento de entropia. 


101. 


102. 


103. 


(b) 


ou 
o 
(с) 
Admita que redefinimos o estado padrão сото Р = 2 
atm. Determine os novos valores de AG”; de cada 
substância vista a seguir. 


a. HCI(g) 
р. N,O(g) 
с. H(g) 


Explique os resultados em termos das entropias relativas 
dos reagentes e dos produtos de cada reação. 


O AG para o congelamento da H,O(/) a -10 °С é —210 
J/mol, e o calor de fusão do gelo a esta temperatura é 
5610 J/mol. Determine a variação de entropia do 
universo quando 1 mol de água se congela a –10 °С. 


Considere a reação que ocorre durante o processo 
Haber: 
Ng) + 3 Hy(g) —> 2 NHs(g) 


A constante de equilíbrio vale 3,9 x 10° a 300 Ке 1,2 x 
10! a 500 К. Calcule AR”, e AS”, para esta reação. 


104. O sal nitrato de amônio pode se decompor de três 
maneiras: (а) para HNO:(g) e NH:(g), (b) para N,O(g) e 
H,O(g), е (с) para Ns(g), О0о), e HO(g). Calcule AGº, 
para cada uma das maneiras de decomposição a 298 K. 
Explique, à luz desses resultados, como ainda é possível 
a utilização do nitrato de amônio como fertilizante e as 
precauções que devem ser tomadas quando ele é usado. 


105. Levando em conta os dados da tabela vista a seguir, 
calcule AS), para os quatro primeiros líquidos da tabela. 
(ASyap = АНТ, em que Т está em К.) 


АН ap(kJ/mol) 
Composto Nome P.EB (°С) no PEB 
CH0 Dietil éter 34,6 26,5 
CGH;0 Acetona 56,1 29,1 

C¿H¿0 Benzeno 79,8 30,8 

CHCI, Clorofórmio 60,8 294 

GH,0H Etanol 77,8 38,6 

H,0 Água 100 40,7 


Todos os quatro valores devem estar próximos uns dos 
outros. Preveja se os dois últimos líquidos na tabela tém 
AS ap Nesse mesmo intervalo. Se não, preveja se ele é 
maior ou menor, e explique. Verifique sua previsão. 


Problemas Conceituais 


О que é mais eficiente, um isqueiro de butano ou um 


106. . ER 
isqueiro elétrico (como o que pode ser encontrado na 


maioria dos automóveis)? Explique. 

107. Qual das afirmações vistas a seguir é verdadeira? 
a. Uma reação espontânea é sempre uma reação rápida. 
b. Uma reação espontânea é sempre uma reação lenta. 


с. A espontaneidade de uma reação não está 
necessariamente relacionada com a velocidade da 
reação. 


108. Em qual dos processos vistos a seguir a força motriz é 
necessariamente um aumento da entropia das 
vizinhanças? 


a. a condensação da água 
b. a sublimação do gelo-seco 
c. o congelamento da água 


109. Considere as variações na distribuição das nove 
partículas nas três caixas interligadas mostradas a seguir. 
Qual tem o AS mais negativo? 


110. Qual a afirmação verdadeira? 


a. Uma reação em que a entropia do sistema aumenta 
pode ser espontânea somente se é exotérmica. 


111. 


112. 


113. 


b. Uma геасао em que a entropia do sistema aumenta 
pode ser espontánea somente se é endotérmica. 


с. Uma reação em que a entropia do sistema diminui 
pode ser espontânea somente se é exotérmica. 

Que processo visto a seguir é espontâneo a 298 K? 

a. H,0(1) э Н,О(2, 1 atm) 

b. H,0(1) ——> H>0O(g, 0,10 atm) 

с. H,0(1) —> Н,О(е, 0,010 atm) 

A variação de energia livre da reação A(g) —> B(g) é 

igual a zero sob certas condições. A variação de energia 

livre padrão da reação é —42,5 kJ. Qual das afirmações a 

seguir é verdadeira sobre a reação? 


a. A concentração do produto é superior à 
concentração do reagente. 


b. A reação está em equilíbrio. 


c. A concentração do reagente é maior do que a 
concentração do produto. 


A reação A(g) == B(g) tem uma constante de equilíbrio 
de 5,8 e, sob certas condições, tem О = 336. O que você 
pode concluir sobre o sinal de AG”, e AG”, para esta 
reação sob essas condições? 


Respostas das Associações Conceituais 


Imposto do Calor da Natureza e Dieta 


17.1 Uma pessoa subsistindo com uma dieta vegetariana 


come frutas e legumes, metabolizando diretamente as 
moléculas (contendo energia) desses alimentos. Uma 
pessoa subsistindo com uma dieta à base de carne, come 
a carne de animais como vacas e metaboliza moléculas 
(contendo energia) que faziam parte dos animais. Uma 


vaca sintetiza suas moléculas (contendo energia) a partir 
de compostos que ela obtém comendo e digerindo 
plantas. Uma vez que a quebra e a síntese novamente de 
moléculas biológicas requerem energia — e como a vaca 
também precisa extrair uma parte da energia em seu 
alimento para viver — uma dieta à base de carne requer 
operações adicionais envolvendo energia em todo o 
processo de obtenção de energia para a vida. Em função 
do imposto do calor da natureza, a dieta baseada em 
carne é menos eficiente do que a dieta vegetariana. 


Entropia 


17.2 (a) Quanto mais espalhadas estão as partículas entre as 
três caixas, maior a entropia. Portanto, a variação de 
entropia é positiva apenas no esquema (a). 


Entropia e Sistemas Biológicos 


17.3 Os sistemas biológicos não violam a segunda lei da 
termodinâmica. A chave para entender este conceito é 
perceber que as variações de entropia no sistema podem 
ser negativas, desde que a variação de entropia do 
universo seja positiva. Os sistemas biológicos podem 
diminuir sua própria entropia, mas apenas à custa de 
criar mais entropia nas vizinhanças (o que eles fazem, 
principalmente emitindo o calor que eles geram através 
de seus processos metabólicos). Assim, para qualquer 
processo biológico, AS 


ишу 


é positivo. 
AH, AS e AG 


17.4 (a) A sublimação é endotérmica (ela requer energia para 
superar as forças intermoleculares que mantêm о 
dióxido de carbono sólido junto); assim, AH é positivo. 


O número de mols de gás aumenta quando o sólido se 
transforma em um gás, de modo que a entropia do 
dióxido de carbono aumenta, e AS é positivo. Como AG 
= AH — TAS, AG é positivo em baixa temperatura e 
negativo em alta temperatura. 


Entropias Padrão 


17.5 Кг < СІ, < SO, Como o Criptônio é um gás 


monoatômico, ele tem a menor entropia. Como o SO, é 
a molécula mais complexa, ela tem a maior entropia. As 
massas molares dos três gases variam ligeiramente, mas 
não o suficiente para superar as diferenças de 
complexidade molecular. 


Variações de Energia Livre e Princípio de Le Chátelier 


17.6 (a) Uma concentração elevada dos reagentes em relação 


aos produtos conduzirá a О < 1, fazendo com que o 
termo RT In O na Equação 17.14 seja negativo. AG”, é 
mais negativo do que AG”, e a reação é mais 
espontânea. 


Ke AG”, 


17.7 (с) Uma vez que a constante de equilíbrio é inferior a 1, 


a reação avança na direção dos reagentes sob condições 
padrão (quando O = 1). Portanto, AG”, é positivo. 


Eletroquímica 


Um dia, senhor, você poderá cobrar uma taxa sobre 
ela. 


— Michael Faraday (1791-1867) 


[Em resposta ao Sr. Gladstone, o ministro da fazenda britânico, quando perguntado 


sobre o valor prático da eletricidade.) 


Tirando a Tomada da Rede Elétrica 
Balanceamento de Equações de Oxidação-Redução 


Células Voltaicas (ou Galvânicas): Gerando Eletricidade a Partir de 
Reações Químicas Espontâneas 


Potenciais Padrão de Eletrodo 

Potencial de Célula, Energia Livre e Constante de Equilíbrio 
Potencial de Célula e Concentração 

Baterias: Utilizando a Química para Gerar Eletricidade 


Eletrólise: Forçando a Ocorrência de Reações Químicas Não Espontâneas 
Através da Eletricidade 


Corrosão: Reações Redox Indesejáveis 


Principais Resultados do Aprendizado 


CITAÇÃO DE MICHAEL FARADAY NA ABERTURA 
DESTE CAPÍTULO ilustra um importante aspecto da 
pesquisa básica (pesquisa em nome do entendimento de como 


a natureza se comporta). O Chanceler da Fazenda (que 

era o Ministro do Gabinete Britânico, responsável por 

todos os assuntos financeiros) desejava saber como as 

investigações, aparentemente esotéricas que Michael 
Faraday fazia sobre a eletricidade, seriam úteis ao Império. 
Faraday respondeu de uma maneira que o chanceler pudesse 
compreender — ele destacou a recompensa financeira final. 
Hoje em dia, é claro, a eletricidade é uma forma fundamental 
de energia, alimentando toda a nossa economia. Embora a 
pesquisa básica nem sempre leve a aplicações úteis, grande 
parte da tecnologia da qual nossa sociedade depende nasceu da 
pesquisa básica. A história da ciência moderna mostra que 
você deve primeiramente entender a natureza (a meta da 
pesquisa básica) antes de poder utilizar o seu poder. No 
presente capítulo, vamos discutir reações de oxidação-redução 
(apresentadas inicialmente no Capítulo 4, do Volume 1) e 
como podemos explorá-las para gerar eletricidade. As 
aplicações vão desde as baterias que alimentam lanternas até 
as células de combustível que poderão, um dia, alimentar 
nossos lares e automóveis. 


O smartphone apresentado aqui é alimentado por uma célula de combustivel de 
hidrogênio-oxigênio, um dispositivo que gera eletricidade a partir da reação entre 
o hidrogênio e o oxigênio produzindo água. 


18.1 Tirando a Tomada da Rede Elétrica 


A rede elétrica distribui a eletricidade gerada em centrais 
espalhadas por todo o país para lares e empresas. Quando você 
acende uma luz ou um aparelho elétrico, a eletricidade flui a 
partir da rede, passa pelos fios em sua casa, até a lâmpada ou 
até o aparelho. A energia elétrica é convertida em luz no 
interior da lâmpada ou em trabalho no interior do aparelho. 
Uma família média nos Estados Unidos consome cerca de 
1000 quilowatts-hora (kWh) de eletricidade por mês. A 
concessionária de eletricidade local, é claro, monitora o uso 


dessa eletricidade e cobra por ela. 


O quilowatt-hora é uma unidade de energia apresentada inicialmente 
na Seção 6.2, do Volume 1. 


No futuro, você poderá ter a opção de se desconectar da 
rede elétrica. Diversas empresas inovadoras estão 
desenvolvendo pequenas usinas de geração de energia elétrica 
a partir de células de combustível — cada uma delas no 
máximo do tamanho de um refrigerador — que vão estar 
situadas próximo aos lares e silenciosamente gerar eletricidade 
suficiente para atender às necessidades de energia de cada lar. 
O calor produzido pela operação de uma célula de combustível 
pode ser recapturado e utilizado para aquecer a água ou o 
espaço interno da casa, eliminando a necessidade de um 
aquecedor ou um forno de água quente. Células de 
combustível semelhantes também podem alimentar os carros. 
As células de combustível são altamente eficientes e, embora 
alguns obstáculos ao seu desenvolvimento e à sua utilização 
ainda tenham de ser superados, um dia elas poderão fornecer a 


maior parte da nossa energia, produzindo menos poluição do 
que a combustão de combustíveis fósseis. 


A energia produzida por esta célula de combustível pode suprir uma casa inteira. 


As células de combustível são baseadas em reações de 
oxidação-redução (veja a Seção 4.9, do Volume 1). O tipo 
mais comum de célula de combustível — chamado de célula de 
combustível de hidrogênio-oxigênio — é baseado na reação 
entre o hidrogênio e o oxigênio. 

2 Hx(g) + Og) — 2 H30(1) 


Nesta reação, o hidrogênio e o oxigênio formam ligações 
covalentes entre si. Lembre-se de que, segundo a teoria de 
Lewis, uma ligação covalente simples é um par de elétrons 
compartilhado. No entanto, como o oxigênio é mais 
eletronegativo do que o hidrogênio, o par de elétrons em uma 
ligação hidrogênio-oxigênio não é compartilhado igualmente: 
o oxigênio retém a porção maior (veja a Seção 9.6). 
Efetivamente, o oxigênio tem mais elétrons na H,O do que no 
O, elementar — ele ganhou elétrons na reação e, portanto, foi 
reduzido. 


Em uma reação entre o hidrogênio е o oxigênio, os átomos 
de oxigênio ganham elétrons diretamente dos átomos de 
hidrogênio. Em uma célula de combustível de hidrogênio- 
oxigênio, ocorre essa mesma reação redox, mas o hidrogênio e 
o oxigênio estão separados, forçando os elétrons a passar 
através de um fio externo para ir do hidrogênio para o 
oxigênio. Os elétrons em movimento constituem uma corrente 
elétrica. Dessa forma, as células de combustível utilizam a 
tendência do oxigênio a ganhar elétrons e a tendência do 
hidrogênio a perder elétrons para forçar os elétrons a se 
moverem através de um fio, criando a eletricidade que pode 
fornecer energia para uma casa ou um automóvel elétrico. 
Células de combustível menores também podem substituir 
baterias e ser utilizadas para alimentar aparelhos eletrônicos 
como laptops, smartphones e reprodutores de MP3. A geração 
de eletricidade a partir de reações redox espontâneas (como as 
que ocorrem em uma célula de combustível) e o uso da 
eletricidade para induzir reações redox não espontâneas (como 
as que ocorrem no recobrimento de ouro ou prata) são 
exemplos da eletroquímica, o tema deste capítulo. 


O veículo F-Cell Classe В, da Mercedes Benz, é um seda de quatro passageiros que 
acelera de 0 a 15 km/h em cerca de 9 segundos. O carro funciona com hidrogênio, е 
sua única emissão é água. 


18.2 Balanceamento de Equações de Oxidação- 
Redução 


Lembre-se, da Seção 4.9, do Volume 1, de que oxidação é a 
perda de elétrons, e redução é o ganho de elétrons. Também 


podemos identificar reações de oxidação-redução através das 
mudanças dos estados de oxidação: a oxidação corresponde a 
um aumento do estado de oxidação, e a redução corresponde 
a uma diminuição do estado de oxidação. Por exemplo, 
considere a reação, vista a seguir, entre o cálcio e a água: 


Reveja a Seção 4.9, do Volume 1, sobre a atribuição de estados de 
oxidação. 


Ca(s) + 2 H,0(1) — Ca(OH)(aq) + Н›() 


0 +1=2 +2 —2+1 0 


Reducáo _1 


Oxidação 
Como o cálcio aumenta o estado de oxidação de 0 para +2, ele 


é oxidado. Como o hidrogênio diminui o estado de oxidação 
de +1 para 0, ele é reduzido. 


O balanceamento de reações redox pode ser mais 
complicado do que o balanceamento de outros tipos de 
reações, porque tanto a massa (ou número de cada tipo de 
átomo) quanto a carga têm que ser balanceadas. Podemos 
balancear reações redox que ocorrem em soluções aquosas 
mediante um procedimento especial chamado de método de 
meia reação (ou método lon-elétron) para balanceamento de 
reações redox. Nesse procedimento, dividimos a equação 
global em duas meias reações: uma de oxidação e uma de 
redução. Então,  balanceamos as meias reações 
individualmente e as somamos. As etapas diferem 
ligeiramente para reações que ocorrem em solução ácida e em 
solução básica. Os Exemplos 18.1 e 18.2 mostram o método 
para uma solução ácida, e o Exemplo 18.3 mostra o método 
para uma solução básica. 


PROCEDIMENTO PARA... 


Método de Meia Reação para Balanceamento de Equações Redox 
Aquosas em Solução Ácida 


PROCEDIMENTO GERAL 


EXEMPLO 18.1 


Método de Meia Reação para Balanceamento de Equações Redox 
Aquosas em Solução Ácida 


Balanceie a equação redox: 


Al(s) + Cu?* (aq) — АГ (ag) + Cu(s) 


EXEMPLO 18.2 

Método de Meia Reação para Balanceamento de Equações Redox 
Aquosas em Solução Ácida 

Balanceie a equação redox: 


Fe? * (aq) + MnO, (aq) —> 
Fe” (ag) + Mn?* (aq) 


Etapa 1 


Atribua os estados de oxidação a todos os átomos e identifique as 
substâncias que são oxidadas e reduzidas. 


105) + Си? (ад) — AP*(ag) + Cu(s) 
+2 0 


+3 0 


+ кына 
Oxidação 


Fe?* (aq) + MnOy (aq) — Бе?+(ад) 
+2 +7 -2 


+ Mn?* (aq) 
+3 +2 


Oxidação 


Еїара 2 


Separe a reação global em duas meias reações: uma para a oxidação е uma 
para a redução. 


Oxidação: As) —> AY* (aq) 


Redução: Си? (aq) — Cu(s) 


Oxidação: Fe” (aq) — Ее? (aq) 


Redução: MnO, (aq) — Mn?** (ag) 


Etapa 3 


Balanceie cada meia reação em relação à massa, na ordem vista a seguir: 
e  Balanceie todos os elementos, a não ser o He o 0. 
. Balanceie o O adicionando H20. 


. Balanceie o H adicionando H?. 


Todos os elementos estáo balanceados; entáo, passe á etapa seguinte. 


Todos os elementos, exceto o H e o 0, estão balanceados; então, prossiga para 
balancear o H e o 0. 


Ее (aq) — Ее* (ад) 
MnO; (aq) — Mn?* (ag) + 4 H,0(1) 


8 H (ада) + MnO; (aq) ——> 
Mn?* (ag) + 4 H,0(1) 


Etapa 4 


Balanceie cada meia reação em relação à carga, adicionando elétrons. 
(Torne o somatório das cargas, em ambos os lados da equação, igual, 
adicionando tantos elétrons quantos forem necessários.) 


Al(s) —> AP*(ag) + 3 e7 


2e + Си? (aq) —> Cu(s) 


Ее” (ад) —» Ее* (ад) + le 


Se + 8 H'(aq) + MnO; (aq) —> 
Mn?* (aq) + 4 Н›О() 


Etapa 5 


Iguale o número de elétrons em ambas as meias reações, multiplicando 
uma ou ambas as meias reações por um número inteiro pequeno. 


2[AlK(s) — A+ (aq) + 3 €] 
2 Al(s) — 2 АЁ (ад) + 6 e 
3[2 e7 + Си? (aq) — Cu(s)] 


6e + 3 Си? (aq) — 3 Cu(s) 


5[Fe?* (aq) —> Ее? (ад) + 1 e7] 
5 Ее? (aq) — 5 Fe?*(aq) + Se” 


Se + 8H (ад) + MnO; (aq) —> 
Mn?* (aq) + 4 H,0(1) 


Etapa 6 
Some as duas meias reações, cancelando elétrons e outras espécies, se 


necessário. 


2 Al(s) — 2 AP*(ag) + бе” 


бе + 3 Си? (аад) — 3 Cu(s) 


2 Al(s) + 3 Си (aq) —> 
2 AÉ*(ag) + 3 Cu(s) 


5 Ее” (ад) — 5 Ее? (ag) + 5e” 


Se” + 8 H*(aq) + МпО, (aq) —> 
Mn?* (aq) + 4 H,0(1) 


5 Ее” (ад) + 8H*(aq) + МпО, (aq) — 
5 Ее? (aq) + Mn** (aq) + 4 HOCI) 


Etapa 7 


Verifique se a reação está balanceada em relação à massa е em relação à 
carga. 


Reagentes Produtos 
2Al 2Al 

3 Cu 3 Cu 

+6 carga +6 carga 
Reagentes Produtos 
5 Fe 5 Fe 

3H 3H 

1 Mn 1 Mn 

40 40 

+17 carga +17 carga 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 18.1 
Balanceie a reação redox em solução ácida: 


Н*(а4) + Cr(s) — Hg) + Cr+ (aq) 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 18.2 


Balanceie a reação redox em solução ácida: 


Cu(s) + NO; (aq) —> 
Cu?*(aq) + NOXg) 


Quando ocorre uma reação redox em solução básica, 
balanceamos a reacáo de maneira semelhante, exceto que 
adicionamos uma etapa extra a fim de neutralizar qualquer Н? 
com OH. O Н? e o OH combinam-se, para formar H,O, 
conforme demonstrado no Exemplo 18.3. 


EXEMPLO 18.3 Balanceamento de Reacóes Redox que Ocorrem 


em Solucáo Básica 


Balanceie a equação que ocorre em solução básica: 


Г (ag) + МпО; (aq) —> Is(ag) + MnOxs) 
SOLUÇÃO 


Para balancear reações redox que ocorrem em solução básica, 
siga o método de meia reação descrito nos Exemplos 18.1 e 
18.2, mas adicione uma etapa extra para neutralizar o ácido 
com OH”, conforme mostra a Etapa 3. 


1. Atribua os estados de oxidação. 


Г (aq) + MnO, (aq) — (ag) + MnOs(s) 
-1 +7 —2 0 +4 —2 


Oxidação 


2. Separe a reação global em duas meias reações. 


xidação: 1 (aq) —— Is(ag) 


Redução: MnO; (aq) ——> МпО(5) 


3. Balanceie cada meia reação em relação à massa. 


e Balanceie todos os elementos, exceto o He о О. 
e Balanceie о O adicionando H,O. 
e Balanceie o Н adicionando Н”. 


e Neutralize о Н” adicionando OH” suficiente para 
neutralizar cada Н". Adicione o mesmo número de íons 
OH” а cada lado da equação. 


21 (aq) —> L(aq) 
MnO; (aq) —— МпО›($) 
21 (aq) — L(ag) 
pree ——> MnOy,(s) + 2Н›О(Ї) 
21 (aq) — (ag) 
o + MnO, (aq) — MnOz(s) + 2 Н,0(0 
(ia —> L(aq) 
4H*(aq) + 40H (aq) + MnOy (aq) ——>  MnOs) + 2Н›О() + 40H” (ад) 
L 


4 H,0(1) 
4. Balanceie cada meia reação em relação à carga. 
21 (aq) —> (ад) + 2e 


4 н;О(!) + MnO; (aq) + Зе — МпО (5) + 2 Н,О(0 + 40H. (ад) 


5. Iguale o número de elétrons em ambas as meias reações. 
61 (aq) —> 3 L(aq) + бе 
2[4 LOM + Мпо, (ag) + 3 ег ——> МпО(5) + 2 HON + 4 OH (ag)] 
8 HOM) + 2 МО; (aq) + 6 e —> 2 MnO,(s) + 4 HOM) + 8 OH (ag) 


6. Some as meias reações. 


6T (aq) — 3 (ag) + бе” 
48 НО() + 2 MnO; (aq) + 6-e” ——> 2 MnOx(s) + 4 H50(1) + 8 OH (ag) 


61 (ag) + 4 H,0() + 2 MnO; (aq) — 3 Is(ag) + 2 MnOs(s) + 8 OH (ag) 


7. Verifique se a reação está balanceada. 


Reagentes Produtos 


61 61 


8H 8H 


2Mn 2 Mn 
120 120 
— 8 carga — 8 carga 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 18.3 


Balanceie a reação redox, vista a seguir, que ocorre em solução básica. 


CIO (ag) + Cr(OH); (aq) — CrO} (aq) + Cl (ag) 


18.3 Células Voltaicas (ou Galvánicas): Gerando 
Eletricidade a Partir de Reações Químicas 
Espontáneas 


Corrente elétrica é um fluxo de carga elétrica. Os elétrons 
que fluem através de um fio, ou os íons que fluem através de 
uma solucáo constituem, ambos, uma corrente elétrica. Como 
as reações redox envolvem a transferência de elétrons de uma 
substância para a outra, elas têm o potencial para gerar 
corrente elétrica, conforme discutimos na Seção 18.1. Por 
exemplo, considere a reação redox espontânea: 


Zn(s) + Cu” + (aq) — Zn?* (aq) + Cu(s) 


Quando o Zn metálico é imerso em uma solução de Си”, a 
maior tendência do zinco em perder elétrons resulta na 
oxidação do Zn e na redução do Си”. Os elétrons são 
transferidos diretamente do Zn para o Cu” (Figura 18.1). 
Embora o processo real seja mais complicado, podemos 
Imaginar que — em escala atômica — um átomo de zinco no 
zinco metálico transfere dois elétrons para um íon cobre em 
solução. O átomo de zinco, então, torna-se um íon zinco 


dissolvido na solução. O íon cobre aceita os dois elétrons e é 
depositado sobre o zinco na forma de cobre sólido. 


Suponha que pudéssemos separar os átomos de zinco e os 
íons cobre e forçar a transferência de elétrons a ocorrer de 
outra maneira — não diretamente do átomo de zinco para o íon 
cobre, mas através de um fio conectando as duas meias 
reações. Os elétrons do fluxo constituiriam uma corrente 
elétrica, podendo ser utilizados para realizar trabalho elétrico. 


Uma Reação Redox Espontânea: Zn + Cu?* 


Tira de zinco ў 


Solução de sulfato 
de cobre(II) 


Átomos 
de Zn — 


sa k 
(sólido) ө ш? 
fons Си2+ | Q Átomo 
em solução, o Cu 


Zn(s) + Cu?*(aq) —=> п> (ад) + Cuts) 


FIGURA 18.1 Reacáo de Oxidacáo-Reducáo Espontánea Quando o 
zinco é imerso em uma solução contendo íons cobre, os átomos de zinco 
transferem elétrons para esses íons cobre. Os átomos de zinco são 
oxidados e dissolvem-se na solução. Os íons cobre são reduzidos e são 
depositados sobre o eletrodo. 


A geração de eletricidade mediante reações redox 
normalmente é realizada em um dispositivo conhecido como 
célula eletroquímica. Uma célula voltaica (ou galvânica) é 
uma célula eletroquímica que produz corrente elétrica a partir 
de uma reação química espontânea. Um segundo tipo de 
célula eletroquímica, chamada de célula eletrolítica, consome 
corrente elétrica para induzir uma reação química não 
espontânea. Vamos discutir células voltaicas, nesta seção, е 
células eletrolíticas, na Seção 18.8. 


Na célula voltaica da Figura 18.2, uma tira sólida, de 
zinco, é colocada em uma solução de Zn(NO»), formando uma 
meia célula. Uma tira sólida, de cobre, colocada em uma 
solução de Cu(NO;), forma uma segunda meia célula. As tiras 
agem como eletrodos, superfícies condutoras através das 
quais os elétrons podem entrar nas meias células ou sair delas. 
Cada tira metálica atinge o equilíbrio com seus íons em 
solução, de acordo com as seguintes meias reações: 


Zn(s) == Zn”* (ag) + 2e” 
Cu(s) => Си? (aq) + 2е7 
0 fluxo contínuo de corrente elétrica em uma célula voltaica requer um 


caminho pelo qual os contraíons possam fluir para neutralizar o 
acúmulo de carga; isto será discutido mais adiante. 


No entanto, a posição desses equilíbrios não é a mesma para 
ambos os metais. Como acabamos de observar, o zinco tem 
maior tendência a ionizar-se do que o cobre; assim, a meia 
reação do zinco é mais deslocada para a direita. Como 
resultado, o eletrodo de zinco fica carregado negativamente 
em relação ao eletrodo de cobre. 


A ideia de que um eletrodo de uma célula voltaica fica mais 
negativamente carregado em relação ao outro eletrodo devido a 


diferenças nas tendências de ionização é central para entender como é 
o funcionamento de uma célula voltaica. 


Se as duas meias células são conectadas por um fio que vai 
do zinco — através de uma lâmpada ou outro dispositivo 
elétrico — até o cobre, os elétrons fluem espontaneamente do 
eletrodo de zinco (que é mais negativamente carregado e, 
portanto, repele elétrons) para o eletrodo de cobre. À medida 
que os elétrons fluem do eletrodo de zinco, o equilíbrio 
Zn/Zn?” desloca-se para a direita (segundo o princípio de Le 
Chátelier) e ocorre oxidação. À medida que os elétrons fluem 
para o eletrodo de cobre, o equilíbrio Cu/Cu** desloca-se рага 
a esquerda, ocorrendo redução. Os elétrons que fluem 
produzem uma corrente elétrica que ilumina a lâmpada. 


Uma Célula Voltaica 


Zn(s) q 7 
gp Ponte salina 
@ contendo 
a | KNOs(ag) 
2e” perdidos por cada 
ij átomo de Zn oxidado Os tampões 
= Б de lã de vidro 
“e q | permitem a 
| ө 


2e” ganhos por cada 
íon Си?* reduzido 


Cu” 
fim passagem de Q 
de íons 


Zn(NOs)(ag) Cu(NO;);(aq) 


Oxidação | 


Zn(s) —> 202+ + 267 


Redução 
Cult + 2е7 —> Culs) 


FIGURA 18.2 Uma Célula Voltaica A tendência do zinco de transferir 
elétrons para o cobre resulta em um fluxo de elétrons através do fio que 
ilumina a lâmpada. O movimento dos elétrons do anodo de zinco para o 
catodo de cobre cria um acúmulo de carga positiva na meia célula de zinco 
e um acúmulo de carga negativa na meia célula de cobre. O fluxo de íons 
no interior da ponte salina neutraliza esse acúmulo de carga, permitindo a 
continuidade da reação. 


Podemos entender a corrente elétrica, e por que ela flui, 
por analogia com a corrente de água em um riacho (Figura 


18.3). А velocidade do fluxo de elétrons através de um fio é 
análoga à velocidade da água se movendo através de um 
riacho. A corrente elétrica é medida em unidades de amperes 
(A), também chamados de amps. Um ampere representa o 
fluxo de um coulomb (uma medida de carga elétrica) por 
segundo. 


| 0 ampere é frequentemente abreviado como amp. 


1A=1C/s 


Como o elétron tem uma carga de 1,602 х 107° С, então 1 A 
corresponde ao fluxo de 6,242 x 10! elétrons por segundo. 


A força motriz da corrente elétrica é análoga à força motriz 
da corrente de água. A corrente de água é movida por uma 
diferença da energia potencial gravitacional (causada por um 
campo gravitacional). Os riachos fluem a jusante, da energia 
potencial maior para a menor. A corrente elétrica também é 
movida por uma diferença da energia potencial (causada por 
um campo elétrico resultante da diferença de carga nos dois 
eletrodos) chamada de diferença de potencial elétrico ou, 
simplesmente, diferença de potencial. 4 diferença de 
potencial é uma medida da diferença de energia potencial 
(geralmente em joules) por unidade de carga (coulomb). A 
unidade do SI de diferença de potencial elétrico é o volt (V), 
que é igual a um joule por coulomb. 


IV=13/C 


Em outras palavras, uma diferença de potencial de um volt 
indica que uma carga de um coulomb sofre uma diferença de 
energia de um joule entre os dois eletrodos. 


Uma grande diferença de potencial corresponde a uma 
grande diferença de carga entre os dois eletrodos e, portanto, 
uma forte tendência ao fluxo de elétrons (análogo a um leito 


de riacho acentuadamente descendente). A diferença de 
potencial, por dar origem à força que resulta no movimento de 
elétrons, também é conhecida como força eletromotriz (fem). 


ч. 


FIGURA 18.3 Uma Analogia рага a Corrente Elétrica Assim como a água 
flui a jusante em resposta a uma diferença da energia de potencial 
gravitacional, os elétrons fluem através de um condutor, em resposta a uma 
diferença de potencial elétrico, criando uma corrente elétrica. 


Em uma célula voltaica, a diferença de potencial entre os 
dois eletrodos é o potencial de célula (ЕЁ) ou fem da 
célula. O potencial de célula depende das tendências relativas 
dos reagentes a sofrer oxidação e redução. A combinação da 
oxidação de uma substância, que tem forte tendência a sofrer 
oxidação, com a redução de uma substância, que tem forte 
tendência a sofrer redução, produz uma grande diferença de 
carga entre os dois eletrodos e, portanto, um potencial de 


célula positivo e elevado. 


Em geral, o potencial de célula também depende das 
concentrações dos reagentes e produtos na célula e da 
temperatura (que vamos supor que seja 25 °С, a menos que 
mencionado de outra forma). Em condições padrão 
(concentração de 1 M, para os reagentes em solução, e pressão 
de 1 atm, para os reagentes gasosos), o potencial de célula é 
chamado de potencial padrão da célula (Ecma) ou fem 
padrão. Por exemplo, o potencial padrão da célula na célula 
de zinco e cobre descrito anteriormente é de 1,10 volt. 


Zn(s) + Си” (аф) — Zn (aq) + Cu(s) E +1,10 V 


célula Е 

Se о zinco é substituído pelo níquel (que tem menor tendência 

à oxidação), o potencial de célula é menor. 
Ni(s) + Си? (ад) —> Ni%(aq) + Cu(s) E = +0,62 V 


célula 
O potencial de célula é uma medida da tendência global da 
reação redox a ocorrer espontaneamente — quanto menor o 
potencial de célula, menor a tendência a ocorrer. Um potencial 
de célula negativo indica que a reação direta não é espontânea. 


Observe que o anodo e o catodo não precisam realmente ser negativa e 
positivamente carregados, respectivamente. 0 anodo é o eletrodo com 
a carga relativamente mais negativa (ou menos positiva). 


Nas células eletroquímicas, chamamos de anodo o 
eletrodo onde ocorre oxidação, e de catodo o eletrodo onde 
ocorre redução. Em uma célula voltaica, o anodo é o eletrodo 
mais negativamente carregado; nós o indicamos com um sinal 
negativo (—). O catodo de uma célula voltaica é o eletrodo 
mais positivamente carregado; nós o indicamos com um sinal 
(+). Os elétrons fluem do anodo para o catodo (do negativo 


para o positivo) através de fios que conectam os eletrodos. 


À medida que os elétrons saem do anodo, íons positivos 
(Zn™ no exemplo precedente) formam-se na meia célula de 
oxidação, resultando em um acúmulo de carga positiva na 
solução. À medida que os elétrons entram no catodo, íons 
positivos (Cu?! no exemplo precedente) são reduzidos na meia 
célula de redução, resultando em um acúmulo de carga 
negativa na solução. 


Se o movimento de elétrons do anodo para o catodo fosse 
apenas o fluxo de carga, o acúmulo da carga oposta na solução 
interromperia o fluxo de elétrons quase imediatamente. A 
célula precisa de um caminho pelo qual os contraíons possam 
fluir entre as meias células sem as soluções nas meias células 


se misturarem totalmente. Um desses caminhos é uma ponte 
salina, um tubo em U invertido que contém um eletrólito forte 
como o KNO, e conecta as duas meias células (veja a Figura 
18.2). O eletrólito normalmente fica suspenso em um gel e 
mantido no interior do tubo por rolhas permeáveis. A ponte 
salina permite um fluxo de íons que neutraliza o acúmulo de 
carga na solução. Os íons negativos no interior da ponte salina 
fluem, neutralizando o acúmulo de carga positiva no anodo, e 
os ions positivos fluem, neutralizando o acúmulo de carga 
negativa no catodo. Em outras palavras, a ponte salina 
completa o circuito, permitindo o fluxo de corrente elétrica. 


Associa ШУТ, 18.1 Células Voltaicas 


Em uma célula voltaica, os elétrons fluem 


(a) do eletrodo mais negativamente carregado para o eletrodo 
mais positivamente carregado. 


(b) do eletrodo mais positivamente carregado para o eletrodo 
mais negativamente carregado. 


(c) da energia potencial menor para a energia potencial maior. 


Notação de Células Eletroquímicas 


Podemos representar células eletroquímicas com uma notação 
compacta chamada de diagrama de célula ou notação em 
barras. Por exemplo, podemos representar a célula 
eletroquímica discutida anteriormente em que o Zn é oxidado 
a Zn™ e o Cu” é reduzido a Cu como segue: 


5 Fe(s) + 2 MnO; (aq) + 16 H* (aq) — 5 Fe?* (ag) + 2 Mn?* (aq) + 8 H,0(1) 


Nesta representação, 


* escrevemos a meia reação de oxidação à esquerda е a de 
redução à direita. Uma barra dupla vertical, indicando a 
ponte salina, separa as duas meias reações. 


* substâncias em fases diferentes são separadas por uma 
barra vertical simples, que representa a fronteira entre as 
fases. 


e рага algumas reações redox, os reagentes e produtos de 
uma ou de ambas as meias reações podem estar na 
mesma fase. Nesses casos (que são explicados com mais 
detalhes mais adiante), separamos os reagentes dos 
produtos com uma vírgula no diagrama de barras. Tais 
células utilizam um eletrodo inerte, como a platina (Pt) 
ou a grafita, como anodo ou catodo (ou ambos). 


Considere a reação redox em que o Fe(s) é oxidado e o MnO, 
(aq) é reduzido: 

5 Fe(s) + 2 MnO; (aq) + 16Н (ад) —> 5 Fe*(ag) + 2 Mn** (aq) + 8 H,0(1) 
As meias reações dessa reação global são: 

Oxidação: Fe(s) —> Fe**(aq) + 2e” 

Redução: MnOy (aq) + 5е + 8 H*(aq) — Мп? (aq) + 4 H,0(1) 
Observe que na meia célula de redução as espécies principais 
estão todas em fase aquosa. Nesse caso, a transferência de 
elétrons precisa de um eletrodo no qual ela possa ocorrer. Um 
eletrodo de platina inerte é utilizado, e a transferência de 
elétrons ocorre em sua superfície. Utilizando a notação em 
barras, representamos a célula eletroquímica correspondente à 
reação anterior, conforme visto a seguir: 


MnO; (aq), H*(aq), Мп? (ag)| Pt(s) 


Fe(s) | Fe?* (ag) 


A Pt(s) na extremidade direita indica que um eletrodo de 
platina inerte age como catodo nessa reação, como ilustra a 
Figura 18.4, 


Eletrodo de Platina Inerte 


Ponte salina 
contendo 


Oxidação Redução 
Fe(s) — Fe?*(aq) + 2e7 || MnOy (aq) + 5е7 + 8H*(aq) — Mn?*(ag) + 4H,0()) 


FIGURA 18.4 Eletrodo de Platina Inerte Quando os participantes de uma 
meia reação estão todos em fase aquosa, é necessária uma superfície 
condutora para que a transferência de elétrons ocorra. Nesses casos, é 
frequentemente usado um eletrodo inerte de grafita ou platina. Nesta célula 
eletroquímica, uma tira de ferro age como anodo e uma tira de platina age 
como catodo. O ferro é oxidado no anodo, e o MnO4 é reduzido no catodo. 


Baixa 
energia 
potencial 
Direção 
do fluxo 
espontâneo 


FIGURA 18.5 Uma Analogia para o Potencial de Eletrodo 


18.4 Potenciais Padrão de Eletrodo 


Conforme acabamos de ver, o potencial padrão da célula 
(Eula) para uma célula eletroquímica depende das meias 
reações específicas que ocorrem nas meias células e é uma 
medida da diferença de energia potencial (por unidade de 
carga) entre os dois eletrodos. Podemos pensar no eletrodo em 
cada meia célula como tendo seu próprio potencial individual, 
chamado de potencial padrão de eletrodo. O potencial 
padrão global da célula () é a diferença entre os dois potenciais 
padrão de eletrodo. 


Podemos entender melhor essa ideia, mediante uma 
analogia. Considere dois tanques de água com diferentes 
níveis de água conectados por um cano comum, como mostra 
a Figura 18.5. А água em cada tanque tem seu próprio nível e 
energia potencial correspondente. Quando os tanques são 
conectados, a água flui do tanque com o nível mais alto 
(energia potencial maior) para o tanque com o nível de água 
mais baixo (energia potencial menor). De forma semelhante, 
cada meia célula de uma célula eletroquímica tem sua própria 
carga e potencial de eletrodo correspondente. Quando as 
células são conectadas, os elétrons fluem do eletrodo com 
mais carga negativa (maior energia potencial) para o eletrodo 
com mais carga positiva (menor energia potencial). 


Uma limitação dessa analogia é que, diferente do nível de 
água em um tanque, não podemos medir o potencial de 
eletrodo em uma meia célula diretamente — só podemos medir 
o potencial global que ocorre quando duas meias células são 
combinadas em uma célula inteira. No entanto, podemos 
atribuir arbitrariamente um potencial igual a zero ao eletrodo 
em um tipo particular de meia célula e, então, medir todos os 
outros potenciais de eletrodo em relação a esse zero. 


O eletrodo de meia célula que normalmente é escolhido 
para ter um potencial igual a zero é o eletrodo padrão de 


hidrogênio (ЕРН). Essa meia célula consiste em um eletrodo 
de platina inerte mergulhado em HCl IM com hidrogênio 
gasoso a 1 atm borbulhando através da solução, conforme 
mostra a Figura 18.6. Quando o EPH age como catodo, ocorre 
а тела reação vista a seguir: 


2 H*(aq) + 2е —> Hg) Еа = 0,00 У 


Se conectarmos o eletrodo padráo de hidrogénio a um eletrodo 
em outra теа célula de interesse, poderemos medir a 
diferença de potencial (ou a voltagem) entre os dois eletrodos. 
Como atribuímos ao eletrodo padráo de hidrogénio um 
potencial igual a zero, podemos agora determinar o potencial 
de eletrodo da outra meia célula. 


Por exemplo, considere a célula eletroquímica apresentada 
na Figura 18.7. Nessa célula eletroquímica, o Zn é oxidado a 
Zn”, e o H' é reduzido a H, em condições padrão (todas as 
soluções têm 1 M de concentração, e todos os gases estão sob 
pressão de 1 atm) e a 25 °С. Os elétrons passam do anodo 
(onde ocorre a oxidação) para o catodo (onde ocorre a 
redução), de modo que definimos Eº cuia como a diferença de 
potencial entre o catodo (estado final) e o anodo (estado 
inicial). 


Eletrodo Padrão de Hidrogênio (ЕРН) 


FIGURA 18.6 O Eletrodo Padrão de Hidrogênio É atribuído 
arbitrariamente ao eletrodo padrão de hidrogênio (EPH) um potencial de 
eletrodo igual a zero. Todos os outros potenciais de eletrodo são, então, 
medidos em relação ao EPH. 


Medição do Potencial de Meia Célula com o EPH 


se Нуу) 


Саїойо 
(eletrodo 


0º: padrão de | Н, (9) Sul 
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ө | 4 
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FIGURA 18.7 Medição do Potencial de Eletrodo Сото o potencial de 
eletrodo do EPH é zero, o potencial de eletrodo para a oxidação do Zn é 
igual ao potencial da célula. 


ША o 
Ема = Е final Есі 


о о 
catodo — E anodo 


O potencial da célula medido para essa célula é de +0,76 V. O 
anodo (neste caso, Zn/Zn?”) está em uma voltagem mais 
negativa (maior energia potencial) do que o catodo (neste caso, 
o EPH). Portanto, os elétrons fluem espontaneamente do 
anodo para o catodo. Podemos fazer um diagrama da energia 
potencial e do potencial elétrico, conforme visto a seguir: 


2e Anodo: Zn(s) > Zn% (ag) + 2 e” 


– 0,761 
Energia ( Е 
Potencial | espontanea ) Voltagem 
Catodo: 2 H*(ag) + 2 e” — Halg) 
=== 0,00 V 


+ 


Voltando à nossa analogia com o tanque de água, a meia célula 
de zinco é equivalente ao tanque de água com o maior nível de 
água, e os elétrons, desse modo, fluem do eletrodo de zinco 
para o eletrodo padrão de hidrogênio. 


Como atribuímos ao EPH um potencial igual a zero (0,00 
V), podemos determinar o potencial de eletrodo da meia célula 
Zn/Zn™ (anodo) a partir do potencial medido da célula 


(E ° sélula) ч 


Есеша ЕЕ Ecatodo => E anodo 
0,76 V = 0,00 V E modo 
Ems = —0,76 V 


O potencial do eletrodo de Zn/Zn™ é negativo. O potencial 
negativo indica que um elétron no eletrodo de Zn/Zn” tem 
maior energia potencial do que tem no EPH. Lembre-se de que 
quanto mais negativo é o potencial de eletrodo, maior a 
energia potencial de um elétron naquele eletrodo (porque a 
carga negativa repele elétrons). 


O que aconteceria, se ligássemos um eletrodo no qual o 
elétron tem potencial mais positivo (do que o eletrodo padrão 
de hidrogênio), ao eletrodo padrão de hidrogênio? Esse 
eletrodo, então, teria um potencial mais positivo (menor 
energia potencial para um elétron). 


Por exemplo, suponha que conectássemos o eletrodo 
padrão de hidrogênio a um eletrodo de Cu imerso em uma 
solução 1 М de Cu”. A diferença de potencial medida para 
essa célula é de —0,34 У. O anodo (definido como Cu/Cu?”') 
está em um potencial mais positivo (menor energia potencial) 
do que o catodo (EPH). Portanto, os elétrons não fluirão 
espontaneamente do anodo para o catodo. Podemos traçar um 
diagrama da energia potencial e do potencial dessa célula, 
conforme visto a seguir: 


Catodo: 2 H*(ag) + 2 e” — Ha(g) 
ГЕНЕ 0,00 V 
Energia = така ) 
Potencial | Пао APON Voltagem 
2e- Апойо: Си(ѕ) > Cu?Mag) + 267 
+0,34V 
4. 


A meia célula de cobre equivale ao tanque de água com o 
menor nível de água e os elétrons não fluem espontaneamente 
do eletrodo de cobre para o eletrodo padrão de hidrogênio. 


Podemos novamente determinar o potencial de eletrodo da 
meia célula de Cu/Cu?' (anodo) a partir do potencial medido 
da célula. 


o amn o 
célula — catodo E 


—0,34 V = 0,00 V — Е? 


* anodo 


© 
anodo 


Eº 
anodo 


= +0,34 V 


O potencial para o eletrodo de Cu/Cu”' é positivo. O potencial 
positivo indica que um elétron no eletrodo de Cu/Cu” tem 
energia potencial menor do que teria no EPH. Quanto mais 
positivo o potencial de eletrodo, menor a energia potencial de 
um elétron naquele eletrodo (porque a carga positiva atrai 
elétrons). 


Por convenção, os potenciais padrão de eletrodo são 
escritos para meias reações de redução. Escrevemos os 
potenciais padrão de eletrodo para as duas meias reações que 
acabamos de discutir como: 


Си? (аа) + 2e” —> Cu(s) E° = +0,34У 


7п2*(а4) + 2е —> Zn(s) E° = —0,76V 


Podemos ver que o eletrodo de Cu/Cu”* é positivo em relação 
ao EPH (e tenderá, portanto, a retirar elétrons do EPH) e que o 
eletrodo de Zn/Zn?* é negativo em relação ао EPH (e tenderá, 
portanto, a repelir elétrons na direção do EPH). Os potenciais 
padrão de eletrodo para uma série de meias reações comuns 
estão listados na Tabela 18.1. 


Resumindo Potenciais Padrão de Eletrodo: 


> O potencial de eletrodo do eletrodo padrão de hidrogênio 
(EPH) é exatamente zero. 


» O eletrodo em qualquer meia célula com maior tendência а 
sofrer redução está positivamente carregado em relação ao 
EPH e, desse modo, tem um E ° positivo. 


> O eletrodo em qualquer meia célula com menor tendência а 
sofrer redução (ou maior tendência a sofrer oxidação) está 
negativamente carregado em relação ao EPH e, por isso, 
tem um E ° negativo. 


> O potencial de célula de qualquer célula eletroquímica 
(E ema) € a diferença entre os potenciais de eletrodo do 


catodo е do anodo (E ° ыша = Е ЕА — E P nodo): 


D O E eua É positivo para reações espontâneas, e negativo 
para reações não espontâneas. 


TABELA 18.1 Potenciais Padrão de Eletrodo, a 25 °С 


Mela Reação de Redução E(V) 
Agente Ра) +2е_ —> 2 Е (aq) 2,87 Agente 
oxidante Н;0,(ад) + 2 H'(ag) + 27 — 200) 1,78 каш 
mais forte mais fraco 
PbOs(s) + 4 H*(aq) + S04% (aq) +2e ——> PbSOa(s) + 2 H20(1) 1,69 
Мпо4 (aq) + 4H'(aq) + 3 e” —> Мп0›(5) + 2 H20(1) 1,68 
Мп04 (aq) + 8 H'(aq) + 5e7 —> Mn (aq) + 4 H20(1) 1,51 
Au*ag) + 3 e7 —> Ац(5) 1,50 
PbO»(s) + 4 Над) + 2e7 —> Pb? (aq) + 2 H20(1) 1,46 
Clo(g) + 2 e —> 2 CI (aq) 1,36 
Cr2072 (aq) + 14 H'(ag) + 6e” —> 2 Cr*(ag) + 7 H20(1) 1,33 
08) + 4Ҥ (ад) + 4e7 —> 2 H20(1) 1,23 
Mn0>(s) + 4 H'(ag) + 2 e ——› Mn?*(aq) + 2 Н0(/) 1,21 
103 (aq) + 6 H'(aq) + 5e7 —> 11(ад) + 3 H20(1) 1,20 
В) +26 —> 2 Br (aq) 1,09 
vO,*(aq) + 2 Над) + e” —> VO?*(ag) + H20(1) 1,00 
NOs (aq) + 4 H*(aq) + 3e7 —> NO(g) + 2 H20(1) 0,96 
CIOs(g) + e” — CIO) (aq) 0,95 
Аё! (аа) + e” —> Ag(s) 0,80 
Ее? (аа) + e —> Fe?*aq) 0,77 
0,(8) + 2 H'(aq) + 267 —> Ho0>(ag) 0,70 
MnO4 (aq) + e ——› Mn04? (aq) 0,56 
la(s) + 267 —> 2 (ag) 0,54 
Си (аа) + e” —> Cu(s) 0,52 
O(g) + 2 H20(1) + 4 € —> 4 0H (ag) 0,40 
Cu?*ag) + 2 € —> Cu(s) 0,34 
S04% (aq) + 4H'(aq) + 2 e7 ——› Н›503(а@) + H20(1) 0,20 
Cu?*(aq) + e” —> Cu” (aq) 0,16 
5п (аа) + 2 e7 —> Sn** (aq) 0,15 
2H*(aq) + 2 е7 —> Ho(g) 0 
ке? (ад) + 3 e7 —> Fe(s) -0,036 
Pb?*(ag) + 2 е7 —> Pb(s) -0,13 
Sn?*(aq) + 2 e7 —> Sn(s) -0,14 
N?*(aq) + 2€ —> Ni(s) -0,23 
са? (аа) + 2 e7 —> Cd(s) -0,40 
Ее? (ад) + 2 е7 ——› Fe(s) – 0,45 
СтЗ (ад) + e7 ——› Cr?*(aq) -0,50 
Cr(ag) + Зе —> Cr(s) -0,73 
Zn?*(aq) + 2 e7 —> Zn(s) -0,76 
2H0() + 2е7 —> Ho(g) + 2 OH (aq) -0,83 
Mn? (aq) + 2 e7 —> Mn(s) -1,18 
Аад) + 3 e7 —> Als) -1,66 
мг?! (аа) + 2e —> Mgs) -2,37 
Na” (aq) + e” — Na(s) -2,71 
Ca?Mag) + 2 е7 —> Са(5) -2,76 
Ba?*(aq) + 2€ —> Ва(5) -2,90 
Aie Kente —к® 292 + 
_ mais fraco UMa) + e” — us -304 maisforte _ 


O Exemplo 18.4 mostra como calcular o potencial de uma 
célula eletroquímica a partir dos potenciais padráo de eletrodo 
das meias reações. 


EXEMPLO 18.4 Cálculo dos Potenciais Padrão de Células 
Eletroquímicas a Partir dos Potenciais Padrão de Eletrodo das 


Meias Reações 


Utilize os potenciais padrão de eletrodo tabulados para 
calcular o potencial padrão da célula para a reação, vista a 
seguir, que ocorre em uma célula eletroquímica, a 25 °С. (А 
equação está balanceada.) 


Al(s) + NO; (ag) + 4H*(aq) —> А? (ад) + NO(g) + 2 Н›О() 
SOLUÇÃO 


Comece separando a reação em meias reações de oxidação e 
redução. (Neste caso, você pode facilmente ver que o Al(s) 
está oxidado. Em casos em que não é tão aparente, você pode 
atribuir estados de oxidação para determinar as meias reações 


corretas.) 
Oxidação: As) —> AP*(aq) + 3 e 
Redução: 


NO; (ag) +4H (ag) +3 e э NO(g) + 2 HO() 


Procure os potenciais padrão de eletrodo para cada meia 
reação na Tabela 18.1. Some as reações das meias células 
para obter a equação redox global. Calcule o potencial padrão 
da célula subtraindo o potencial de eletrodo do anodo do 
potencial de eletrodo do catodo. 


(Anodo): Als) —> AP*ag)+3€7 Е° = — 1,66 V 
Redução 
(Catodo): МО»з (aq) + 4H (ад) + Зе” ——> NO(g) + 2 Н,0() E” = 0,96V 
Al(s) + NO; (aq) + 4Н (ад) — А1? (ag) + NO(g) + 2 H,O()) 
E саша = Eca Em 
= 0,96 V — (-1,66V) 
= 2,62V 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 18.4 


Utilize os potenciais padrão de eletrodo tabulados para calcular o potencial 
padrão da célula para a reação, vista a seguir, que ocorre em uma célula 
eletroquímica, a 25 °С. (A equação está balanceada.) 


3 Pb** (aq) + 2 Cr(s) —> 3 Pb(s) + 2 Сг? (ag) 


Associação +. 7. 
oficeitial 18.2 Potenciais Padrão de Eletrodo 
Um eletrodo tem um potencial de eletrodo negativo. Que 
afirmativa está correta em relação à energia potencial de um 
elétron nesse eletrodo? 


(a) Um elétron nesse eletrodo tem uma energia potencial 
menor do que teria em um eletrodo padrão de hidrogênio. 


(b) Um elétron nesse eletrodo tem uma energia potencial 
maior do que teria em um eletrodo padrão de hidrogênio. 


(c) Um elétron nesse eletrodo tem a mesma energia potencial 
que teria em um eletrodo padrão de hidrogênio. 


Previsão do Sentido Espontâneo de uma Reação de 
Oxidação-Redução 


Para indicar o sentido espontâneo de uma reação de oxidação- 
redução, examinamos os potenciais de eletrodo das duas meias 
reações relevantes na Tabela 18.1. A meia reação com o 
potencial de eletrodo mais negativo tende a perder elétrons e, 
assim, sofrer oxidação. (Lembre-se de que a carga negativa 
repele elétrons.) A meia reação com o potencial de eletrodo 
mais positivo tende a ganhar elétrons e, assim, sofrer redução. 
(Lembre-se de que a carga positiva atrai elétrons.) 


As mnemônicas a seguir (NEO e PER) podem ajudar a prever o sentido 
espontâneo de reações redox: 


N.E.0. — Mais Negativo É Oxidação 
P.E.R. - Mais Positivo É Redução 


Por exemplo, considere as duas meias reações de redução: 
Nº" (ag) + 2e” —> Ni(s) E° = —0,23 V 
Мп? (aq) +2e7 —> М) Е° = —1,18 V 
Como a meia reação do manganês tem um potencial de 
eletrodo mais negativo, ela repele elétrons e avança no sentido 
inverso (oxidação). Como a meia reação do níquel tem um 
potencial de eletrodo mais positivo (ou menos negativo), ela 
atrai elétrons e avança no sentido direto. 


Podemos confirmar isso calculando o potencial padrão de 
eletrodo do manganês atuando como anodo (oxidação) e do 
níquel atuando como catodo (redução). 


Oxidação (Anodo): Mn(s) > Mn?* (aq) + 207 E° = —1,18 V 
Ni?" (aq) + 2-27 —> Nils) E° = —0,23 V 

М? (aq) + Mn(s) —> Ni(s) + Мп? (aq) Е = Ela — E 

= —0,23 V — (—1,18 V) 
= 0,95 V 


Redução (Catodo): 


O potencial global da célula é positivo, indicando uma reação 
espontánea. Considere a célula eletroquímica correspondente а 
essa reação redox espontânea na Figura 18.8. Representamos a 
meia célula de manganês à esquerda como o anodo e a meia 
célula de níquel à direita como o catodo. Os elétrons fluem do 
anodo para o catodo. 


Outra maneira de prever a espontaneidade de uma reação 
redox é observar as posições relativas das duas meias reações 
na Tabela 18.1. Como a tabela lista meias reações em ordem 
decrescente de potencial de eletrodo, as meias reações 
próximas do topo da tabela — as que têm grandes potenciais de 
eletrodo positivos — atraem elétrons e, portanto, tendem a 
ocorrer no sentido direto. As meias reações próximas da parte 
inferior da tabela — as que têm grandes potenciais de eletrodo 


negativos — repelem elétrons e, por isso, tendem a ocorrer no 
sentido inverso. Em outras palavras, à medida que você se 
move na Tabela 18.1 para baixo, as meias reações ficam com 
menos probabilidade de ocorrer no sentido direto e com mais 
probabilidade de ocorrer no sentido inverso. Como resultado, 
qualquer meia reação de redução listada é espontânea quando 
acoplada ao inverso de uma meia reação que aparece abaixo 
dela na Tabela 18.1. 


Por exemplo, se voltarmos às nossas duas meias reações 
anteriores envolvendo manganês e níquel, podemos ver que a 
meia reação do manganês está listada abaixo da meia reação 
do níquel na Tabela 18.1. 


М? (ад) + 2е —> Ni(s) E° = -0,23V 
Mn?" (aq) + 2е ——> Mn(s) E° = —1,18V 
Portanto, a reação do níquel ocorre no sentido direto 


(redução), e a reação do manganês ocorre no sentido inverso 
(oxidação). 


Mn(s) 


Anodo Catodo 


FIGURA 18.8 Célula Eletroquímica de Mn/Ni?* Сото a redução do Mn?* 
está listada abaixo da redução do Ni?* na Tabela 18.1, a redução do Ni?* é 
espontânea quando acoplada à oxidação do Mn. 
Lembre-se, da Seção 4.9, do Volume 1, de que um agente oxidante 
provoca a oxidação de outra substância (e é por si mesmo reduzido), e 


que um agente redutor provoca a redução de outra substância (e é por 
si mesmo reduzido). 


Resumindo a Previsão do Sentido Espontâneo de Reações 
Redox: 


> A meia reação com o potencial de eletrodo mais positivo 
atrai elétrons mais fortemente e sofrerá redução. (As 
substâncias listadas no topo da Tabela 18.1 tendem a sofrer 
redução: elas são bons agentes oxidantes.) 


> A meia reação com o potencial de eletrodo mais negativo 
repele elétrons mais fortemente e sofrerá oxidação. (As 
substâncias listadas na parte inferior da Tabela 18.1 tendem 
a sofrer oxidação: elas são bons agentes redutores.) 


» Qualquer reação de redução da Tabela 18.1 é espontânea 
quando acoplada ao inverso de qualquer das reações 
listadas abaixo dela na tabela. 


EXEMPLO 18.5 Previsão de Reações Redox Espontâneas e 


Representação Esquemática de Células Eletroquímicas 


Sem calcular o E° ewa preveja se cada uma das reações redox, 
vistas a seguir, é espontânea ou não. Se a reação é espontânea 
conforme escrito, faça um esquema da célula eletroquímica 
na qual a reação poderia ocorrer. Se a reação não é 
espontânea conforme escrito, escreva a equação para o 
sentido espontâneo em que a reação ocorreria e faça um 
esquema da célula eletroquímica na qual a reação espontánea 
ocorreria. Em seus esquemas, certifique-se de indicar o anodo 
(que deverá ser representado а esquerda), o catodo, e o 


sentido do fluxo de elétrons. 
(a) Fe(s) + Mg?*(aq) — Fe?" (ag) + Mg(s) 
(b) Fe(s) + РЬ? (ад) —> Fe?" (ag) + Pb(s) 


SOLUÇÃO 
(a) Fe(s) + Mg” (aq) — Ее” (ag) + Mg(s) 
Esta reação envolve a redução do Mg”: 
Mg”* (ag) + 2e” —> Mels) Е° = -2,37V 
e a oxidação do Fe: 
Fe(s) —> Fe?" (aq) + 2e Е° = —045У 
No entanto, a meia reação do magnésio tem o potencial 
de eletrodo mais negativo e, por esse motivo, repele 
elétrons mais fortemente e sofre oxidação. А meia 
reação do ferro tem o potencial de eletrodo mais 
positivo e, dessa forma, atrai elétrons mais fortemente, 
sofrendo redução. Então, a reação conforme escrito não 
é espontânea. (A reação acopla a redução do Mg” ao 
inverso de uma meia reação acima dela na Tabela 18.1 
— essa combinação não é espontânea.) 
No entanto, a reação inversa é espontânea. 
Ее?* (ag) + Mg(s) —> Fe(s) + Mg?* (aq) 
A célula eletroquímica correspondente é apresentada na 
Figura 18.9. 


(b) Fe(s) + Pb?* (ag) —> Fe?* (ag) + Pb(s) 
Esta reação envolve a redução do Pb”: 
Pb** (aq) + 2е —> Pb(s) Е° = —0,13V 
e a oxidação do ferro: 
Fe(s) —> Fe** (aq) + 2e E° = —0,45 V 


А meia reação do ferro tem o potencial de eletrodo mais 
negativo e, portanto, repele elétrons e sofre oxidação. A meia 
reação do chumbo tem o potencial de eletrodo mais positivo 
e, dessa maneira, sofre redução. Portanto, a reação é 


espontânea conforme escrito. (A reação combina a redução 
do Pb? com o inverso da meia reação abaixo dela na Tabela 
18.1 — essa combinação sempre é espontânea.) A célula 
eletroquímica correspondente é apresentada na Figura 18.10. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 18.5 


As reações redox, vistas a seguir, são espontâneas em condições padrão? 


(a) Zn(s) + М? (aq) — Zn?* (aq) + Ni(s) 
(b) Zn(s) + Са (ад) —> Zn?**(aq) + Cals) 


Anodo Catodo 


b 
e 
- + 
Fe(s) / Pb(s) 

Ponte L 
salina a 
М, 

de Ее2+ É 

| 1 мМ dePb?* 
Anodo ° Catodo 


FIGURA 18.10 Célula Eletroquímica de Fe/Pb?* 


ASSOCIAÇÃO АПА] 18.3 oxidação Seletiva 


Uma solução contém Nal e NaBr. Que agente oxidante você 
poderia adicionar à solução para oxidar seletivamente o F (aq), 


mas não o Br (ag)? 
(a) CL 

(b) HO, 

(с) CuCLO, 

(d) HNO; 


Prevendo se um Metal se Dissolverá ou Não em 
Acido 

No Capítulo 15, aprendemos que os ácidos dissolvem metais. 
A maioria dos ácidos dissolve metais pela redução dos íons Н“ 
a hidrogênio gasoso e pela oxidação correspondente do metal a 


seu íon. Por exemplo, se o Zn é mergulhado em ácido 
clorídrico, ocorre a reação vista a seguir: 


2H" (ag) + 26 ——> Н) 
Zn(s) —> Zn?" (aq) + 2e7 
Zn(s) + 2 Н (ag) —> Zn?* (aq) + Ho(g) 


Observamos a reação como a dissolução do zinco e o 
borbulhamento de hidrogênio gasoso. O zinco é oxidado e os 
íons Н” são reduzidos. Observe que essa reação envolve a 
combinação de uma meia reação de redução (a redução do Н?) 
com o inverso de uma meia reação que fica abaixo dela na 
Tabela 18.1. Portanto, essa reação é espontânea. No entanto, o 
que acontece se acoplamos a redução do Н à oxidação do Cu? 
А reação não é espontânea, pois ela envolve a combinação da 
redução do Н? com o inverso de uma meia reação que está 
listada acima dela na tabela. Consequentemente, o cobre não 
reage com o H* e não se dissolve em ácidos сото o НСІ. Em 
geral, metais cujas meias reações de redução são listadas 
abaixo da redução do H' a H, na Tabela 18.1 dissolvem-se em 
ácidos, enquanto os metais listados acima dela não. 


Uma importante exceção a essa regra é o ácido nítrico 
(HNO:), que pode oxidar metais através da seguinte meia 
reação de redução: 


NO; (aq) + 4H (ag) + Зе —> NO(g) + 2Н›О() E°?” = 0,96 V 


Como essa meia reação está acima da redução do Н? na Tabela 
18.1, o HNO, pode oxidar metais (como o cobre) que não 
podem ser oxidados pelo НСІ. 


Zn(s) + 2 H+ (aq) — 
Zn?* (ag) + Н,(9) 


Quando o zinco é imerso em ácido clorídrico, o zinco é oxidado, formando íons que 


ficam solvatados na solução. Os íons hidrogênio são reduzidos, formando bolhas de 
hidrogênio gasoso. 


Associação celtual 18.4 Dissolução de Metais em Ácidos 
Que metal se dissolve no HNO,, mas não no НСІ? 

(a) Fe 

(b) Au 

(с) Ag 


18.5 Potencial de Célula, Energia Livre e Constante 
de Equilíbrio 


Vimos que um potencial padrão da célula () positivo 
corresponde a uma reação de oxidação-redução espontânea. E 
sabemos (do Capítulo 17) que a espontaneidade de uma reação 
é determinada pelo sinal de AGº. Sendo assim, e AGº devem 
estar relacionados. Também sabemos, da Seção 17.9, que AG” 
de uma reação está relacionado à constante de equilíbrio (К) 
da reação. Como e AGº estão relacionados, então e K também 
devem estar relacionados. 


о 
Ecélula 


Antes de examinar, detalhadamente, a natureza de cada uma 
dessas relações, vamos considerar as generalizações vistas a 
seguir. 


Para uma reação redox espontánea (uma que avança no 
sentido direto quando todos os reagentes e produtos estiverem 
em seus estados padrão): 


e AG” é negativo (< 0) 
e E eua € positivo (> 0) 
e К>] 


Para uma reacáo náo espontánea (uma que avanca no 
sentido inverso quando todos os reagentes e produtos 
estiverem em seus estados padráo): 


e AG” é positivo (> 0) 


e E°? sma € negativo (< 0) 


e К<] 


A Relação entre AGº e Ё su 


Podemos obter uma relação entre AG” e Eº ua retornando 
rapidamente à definição da diferença de potencial da Seção 
18.3 — uma diferença de potencial é uma medida da diferença 
de energia potencial por unidade de carga (q): 


Trabalho máximo (w máx) 


| 


diferença de energia potencial (em J) 


carga (em С) 


| 


Carga (q) 


Como a diferença de energia potencial representa o trabalho 
máximo que pode ser realizado pelo sistema sobre as 
vizinhanças, podemos escrever: 

Wmáx — —qE celula [18.1] 


O sinal negativo segue a convenção utilizada em todo este 
livro, de que o trabalho realizado pelo sistema sobre as 
vizinhanças é negativo. 


Podemos quantificar a carga (q) que flui em uma reação 
eletroquímica utilizando a constante de Faraday(F), que 
representa a carga, em coulombs, de 1 mol de elétrons. 

96.485 С 


mol de e 
A carga total é q = nF, em que п é o número de mols de 
elétrons da equação química balanceada, e F é a constante de 
Faraday. Substituindo q = nF na Equação 18.1: 
Wmáx = —GE саша 


= —nFE? [18.2] 


célula 


Finalmente, lembre-se, do Capítulo 17, de que a variação de 
energia livre padrão de uma reação química (AG”) representa a 
quantidade máxima de trabalho que pode ser realizada pela 
reação. Portanto, Wma: = AG”. Fazendo a substituição na 
Equação 18.2, chegamos ao importante resultado visto a 
seguir: 


AG” = —nFE qua [18.3] 


em que AGº é a variação de energia livre padrão de uma 
reação eletroquímica, n é o número de mols de elétrons 
transferidos na equação balanceada, F é a constante de 
Faraday, e é o potencial padrão da célula. O Exemplo 18.6 
mostra como aplicar essa equação para calcular a variação de 
energia livre padrão de uma célula eletroquímica. 


EXEMPLO 18.6 Relação entre AG” е E cata 


Utilize os potenciais de eletrodo tabulados para calcular AGº 
da seguinte reação: 

Ls) + 2 Br (aq) —— 21 (aq) + Br(l) 
A теасао é espontánea? 
ORGANIZE Você tem uma reação redox, e pede-se que você 
determine AG”. 
DADOS: Lís) + 2 Br (aq) —> 2T (ag) + Brx(l) 
DETERMINE: AG? 


ESTRATÉGIA Consulte os valores dos potenciais de 
eletrodo na Tabela 18.1 para calcular Eº cuia. Então utilize a 
Equação 18.3 para calcular AG” a partir do E stula- 


— PI 
| Еа cat | | Есаша | 


Есаша AG? ) 
АС° = —nFE? 


RESOLVA Separe a reação em meias reações de oxidação е 
redução e determine os potenciais padrão de eletrodo de cada 
uma. Determine E” suia Subtraindo о Eanodo dO Ecatodo: 


SOLUÇÃO 
Oxidação (Anodo): 2 Br (aq) —> Bra!) + 2e” Eº = 1,09 V 
Redução (Catodo): L(s) + 227 —> 2 1' (aq) Е° = 0,54 V 
L(s) + 2 Br (ад) —> 21 (ag) + Bry(D) Ег = Её. Em 
= —(),55 V 


Calcule AG” a partir de Eº ceia. O valor de n (número de mols 
de elétrons) corresponde ao número de elétrons que sáo 
cancelados nas meias reações. Lembre-se de que 1 У = 1 J/C. 


O е —__ "LO 
AG E nF E саша 


96.485 С Ј 
= —2 e ‚55 
mol de е Es \ 0552) 


+1,1 X 10] 


Como АС° é positivo, a reação não é espontânea em 
condições padrão. 


VERIFIQUE A resposta está nas unidades corretas (joules) e 
parece razoável em magnitude (= 110 kJ). Você aprendeu (no 
Capítulo 17) que os valores de AGº variam, normalmente, de 
mais ou menos dezenas a centenas de quilojoules. O sinal é 
positivo, conforme esperado de uma reação em que E eua É 
negativo. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 18.6 


Utilize os potenciais de eletrodo tabulados para calcular AG? da reação. 


2 Na(s) + 2 H,0(1) —> Hg) + 20H (ag) + 2 Na* (ag) 


À reação é espontânea? 


social, . 
ortceitual 18.5 Tendências Periódicas e o Sentido da Espontaneidade de 
Reações Redox 


Considere o resultado do Exemplo 18.6. O cálculo revelou que 
a reação não é espontânea. Com base em um raciocínio 
conceitual, qual das afirmativas a seguir explica por que о 1, 
não oxida o Br? 


(а) О Br é mais eletronegativo que o I; portanto, não 
esperamos que o Br ceda um elétron ао Ъ. 


(b)O I é mais eletronegativo do que o Br; portanto, não 
esperamos que o І, ceda um elétron ао Вг. 


(с) O Br está em solução, e o I, é um sólido. Sólidos não 
ganham elétrons de substâncias em solução. 


A Relação entre E" sua € K 


Podemos obter uma relação entre o potencial padrão da célula 
(E éwa) e a constante de equilíbrio (К) para a reação redox que 
ocorre na célula, voltando à relação entre AGº e K que 
aprendemos no Capítulo 17. Lembre-se, da Seção 17.9, de 


que: 
АС = —RT In K [18.4] 
Igualando as Equações 18.3 е 18.4, obtemos: 
—nFE «ua = —RT In К 
О ыы = o K [18.5] 


A Equação 18.5 geralmente é simplificada para uso a 25 °С, 
fazendo as seguintes substituições: 


J 96.485 С 
К = 8,314 к= 298,15 K; F = ( Jem К = 2,303 log К 


mol • mol de e | 


Substituindo na Equação 18.5, obtemos o importante resultado 
visto a seguir: 


o — 
célula — 


0,0592 у 
теа. ы: [18.6] 


em que E eua € O potencial padrão da célula, n é o número de 
mols de elétrons transferidos na reação redox, e K é a 
constante de equilibrio da reação redox balanceada a 25 °С. O 
Exemplo 18.7 demonstra como utilizar a Equação 18.6. 


EXEMPLO 18.7 Relação entre E” qua € K 


Utilize os potenciais de eletrodo tabulados para calcular K 
рага a oxidação do cobre pelo Н“ (a 25 °С). 


Cu(s) + 2 H'(aq) — Cu?* (ag) + Hxg) 
ORGANIZE Você tem uma reação redox, e pede-se que você 


determine K. 


DADOS: Cu(s) + 2 Н'(ад) — Си? + (aq) + HXg) 
DETERMINE: K 


ESTRATÉGIA Consulte os valores dos potenciais de 
eletrodo na Tabela 18.1 para calcular о Eº «ma. Então, utilize a 
Equação 18.6 para calcular К a partir do Ёш. 


PLANO CONCEITUAL 


Ез Ecat | | Ecélula | 


Ela ——{ к) 
célula * J 


0,0592 V 


Eshila = log K 


RESOLVA Separe a reação em meias reações de oxidação e 
redução e determine os potenciais padrão de eletrodo de cada 
uma. Determine o E” cema, Subtraindo о E,, do Eca. 


SOLUÇÃO 


Oxidação 
(Anodo): Cu(s) —> Си? (aq) + 2€7 E” = 0,34 V 
Reducáo 
(Catodo): 2 H'*(aq) + 27 —> Hg) E° = 0,00 V 
Cu(s) + 2 H'(aq) — Си° (aq) + Hg) Eua = Ely ES 
= —0,34 V 


Calcule К a partir do Eº ceu. O valor de n (número de mols de 
elétrons) corresponde ao número de elétrons que são 
cancelados nas meias reações. 

_ 0,0592 V 


“célula 


og K 
n 


n 


célula 0.0592 V 
>» 


рел 


log К = E 


log K = —0,34 Y —11,48 


0,0592 Y E Е 

К = 10 = 3,3 x 107 
VERIFIQUE A resposta não tem unidades, conforme 
esperado para uma constante de equilíbrio. A magnitude da 
resposta é pequena, indicando que a reação está mais 
deslocada para a esquerda no equilíbrio, conforme esperado 
para uma reação na qual о Eº eua ё negativo. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 18.7 


Utilize os potenciais de eletrodo tabulados para calcular K para a oxidação do 
ferro pelo H* (a 25 °0). 


2 Fe(s) + 6 H'(aq) — 2 Ее? (aq) + 3 Hg) 


Observe que a grandeza fundamental nas relações 
apresentadas é a variação de energia livre padrão para uma 
reação química (AGº). A partir dessa grandeza, podemos 
calcular tanto Eº «ua quanto К. As relações entre essas três 
grandezas estão resumidas no diagrama a seguir: 


log К 


o 0,0592V 
célula — FA 


Associacáos, ). 
omceitual 18.6 Relação entre К, AG? е Еца 


Uma reação redox tem uma constante de equilíbrio de K = 1,2 
х 10º. Que afirmativa é verdadeira com relação a AG”, e E мы 
para essa reação? 

(a) E mua € positivo e AG”, é positivo. 

(Б) E° és, € negativo e AG”, é negativo. 

(с) E cena € positivo e AG”, é negativo. 


(d) E° eua € negativo е AG”, é positivo. 


18.6 Potencial de Célula e Concentracáo 


Aprendemos como determinar Ец. em condições padrão. 
Por exemplo, sabemos que, quando [Си] = 1 Me [Zn”] = 1 
М, a reação vista a seguir produz um potencial de 1,10 V. 

Zn(s) + Cu?* (ag, IM) — Zn?* (aq, IM) + Cu(s) Egeu = 1,10 V 
No entanto, e se [Си] > 1 M e [Zn**] < 1 M? Por exemplo, de 
que forma o potencial da célula para as condições vistas a 
seguir seria diferente do potencial em condições padrão? 


Zn(s) + Сиг (aq, 2 М) —> Zn**(aq, 0,010 M) + Сиз) Е.да = ? 


Como a concentração de um reagente é maior do que as 
condições padrão e como a concentração do produto é menor 
do que as condições padrão, podemos utilizar o princípio de 
Le Chátelier para prever que a reação tem uma tendência ainda 
mais forte a ocorrer no sentido direto e que o Eca €, portanto, 
maior do que +1,10 V (Figura 18.11). 


Condições padrão Condições que não são padrão | 


Ne. Р) 
Voltímetro 
+ Catodo Anodo — + + Catodo 


> Ponte в salina f Ponte salina ў 
[202+] = 1м [212+] =0,010M 
[сш+] = 1м = Cu(s) Zn(s)7 [Cu] = 2м 


Oxidação 
Zn(s) —> 


у Cs 
Anodo — 


Znís)7 = Cu(s) 


E Redução 
сч? (ад + 2е7 — 
Cu(s) 


Redução 
Cut(aq) +20 — 
Cu(s) 


Oxidação 
Zn(s) —> 
Zn?*(aq) + 2e 


Zn?* (aq) + 2e7 


FIGURA 18.11 Potencial da Célula e Concentração Esta figura compara 
a célula eletroquímica de Zn/Cu?* em condições padrão e diferentes das 
condições padrão. Nesse caso, as condições diferentes das condições 
padrão consistem em maior concentração de Cu?* ([Cu?*] > 1 M) no catodo 
e menor concentracáo de Zn”* no anodo ([Zn?*] < 1 M). Segundo o 
princípio de Le Chátelier, a reação direta tem maior tendência a ocorrer, 
resultando em um potencial maior do que o potencial em condições padrão. 

Podemos obter uma relação exata entre Ena (em 
condições que não são padrão) e Eº uia, considerando a 
relação entre a variação de energia livre (AG) e a variação de 
energia livre padrão (AGº) dada na Seção 17.8: 


AG = AG? + RT nQ [18.7] 


em que А é a constante dos gases (8,314 J/mol · К), Té a 
temperatura em kelvins, e О é o quociente de reação 
correspondente às condições diferentes das condições padrão. 
Como sabemos a relação entre AG e Eca (Equação 18.3), 
podemos substituí-la na Equação 18.7: 


АС 
-nF E. 


célula 


AG” + RT InQ 
= -nF Ewa t RT і О 


célula 


Podemos, então, dividir cada lado por —nF para obter: 


А КТ Е 
Есаща = Есаша 75 ШО [18.8] 
пЕ 
Сото vimos, R e F são constantes; a 
= om RT 0,0592 V 
Т = 25 °С, — In О = ———— log О. 
пЕ п 


Substituindo na Equação 18.8, obtemos а equação de Nernst: 


0,0592 V 
— nº logg 


Ecstuta = Ecétula — [18.9] 


em que Eca € O potencial de célula em volts, E ema É O 
potencial padrão da célula em volts, n é o número de mols de 
elétrons transferidos na reação redox, e О é o quociente de 
reação. Observe que, em condições padrão, O = 1, e (como log 
1 = 0) Есма = Еш, conforme esperado. O Exemplo 18.8 
mostra como calcular o potencial da célula em condições que 
não são padrão. 


EXEMPLO 18.8 Cálculo do Е, сц. em Condições que Não São 


Padrão 


Determine o potencial da célula para uma célula 
eletroquímica baseada nas duas meias reações vistas a seguir: 

Oxidação: Cu(s) —> Си? (ад, 0.010 М) + 2 e7 

Redução: MnO; (ад, 2,0 М) + 4 H+ (aq, 1,0 М) + Зе ——> МпО(5) + 2 H,0(1) 
ORGANIZE Você tem as meias reações de uma reação redox 
e as concentrações dos reagentes e dos produtos em solução 
aquosa. Pede-se que você determine o potencial da célula. 


DADOS: [MnO,] = 2,0 M; [Н+] = 1,0 M; [Cu?*] = 0,010M | 
DETERMINE: Е 


célula 


ESTRATÉGIA Utilize os valores tabulados dos potenciais de 
eletrodo para calcular o Eº eua. Em seguida, use a Equação 
18.9 para calcular Esta. 


PLANO CONCEITUAL 
(кък — гъа, \ 
t Малвин 


| (e, * Cd 
| Eaua [MnO ], [H*], [Cu?*] | | саша | 
0,0592 Y 

n 1o8Q 


Есаша = Еёаша — 


RESOLVA Escreva as meias reações de oxidação e redução, 
multiplicando pelos coeficientes apropriados para cancelar os 
elétrons. Encontre os potenciais padrão de eletrodo para cada 
uma. Determine o E sélula- 


SOLUÇÃO 
Oxidação 
(Anodo): 3[Cu(s) —> Си? (aq) + 26] Е° = 0,34 У 
Redução 
(Catodo):  2[MnNO, (aq) + 4 H'(ag) + Зе” —> MnO,(s) +2 Н,0(0)] E° = 1,68 V 
3 Cu(s) + 2 МпО; (ag) + 8 H'(aq) — 3 Си? (aq) + 2 MnO»(s) + 4 H,0(1) 
Есаша = Eca — Em = 1,34 V 
Calcule Eua а partir do E” wa. O valor de n (número de mols 


de elétrons) corresponde ao número de elétrons (6 neste caso) 
cancelados nas meias reações. Determine О com base na 
equação balanceada global e nas concentrações dadas dos 
reagentes e produtos. (Observe que água líquida pura, MnO, 
sólido e cobre sólido são omitidos da expressão de О.) 


> 0,0592 V 
E célula = célula oa log Q 
e 0,0592 V [Cu?*] 
= Ecélula — og —12гтт+18 
п [MnO, ] [H] 
0,0592 V 0,010) 
= 1,34 V - —— 


ОЕ = E 
6 2 (201,04 
1,34 V — (—0,065 У) 
1,41 V 


II 


VERIFIQUE A resposta tem as unidades corretas (V). О 
valor do Esma € maior do que Есма, conforme esperado com 
base no princípio de Le Chátelier, porque um dos reagentes 
aquosos tem uma concentração maior do que as condições 
padrão, e o produto aquoso tem uma concentração menor do 
que as condições padrão. Portanto, a reação tem uma 
tendência maior para avançar na direção dos produtos e tem 
um potencial de célula maior. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 18.8 


Determine o potencial da célula para uma célula eletroquímica com base nas 
duas meias reações vistas a seguir: 


Oxidação: Ni(s) ——> Ni?* (aq, 2,0 М) + 2e 


Redução: ; 
УО, (aq, 0,010 М) + 2 H“(ag, LOM) + e — УО? (aq, 2,0 М) + H,O(I) 


Da Equação 18.9, podemos concluir o seguinte: 


* Quando uma reação redox no interior de uma célula 
voltaica ocorre em condições padrão, О = 1; portanto, 


Po E 
А 0,0592 V 
Ecdula = Ecélula — п log Q 
log 1 = 0 
| ESA 
E célula => п log 1 
= Е célula 


e Quando uma reação redox em uma célula voltaica 
ocorre em condições ет que Q < 1, a maior 
concentração dos reagentes em relação aos produtos 
conduz a reação para а direita, resultando em E eula 2. 


e Quando uma reação redox em uma célula voltaica 
ocorre em condições em que О > 1, a maior 
concentração dos produtos em relação aos reagentes 


conduz a reação рага a esquerda, resultando em Е, < 
E? ла. 


e Quando uma reação redox atinge o equilibrio, O = К. A 
reação redox não tende a ocorrer em nenhum dos dois 


sentidos € Ecema = 0. 


52552 ү log Q 


Едш Ecélula ~ 1 (уе]а а Equação 18.6) 


o 
célula 


— о 


0,0592 У 
© Eca no 


log К 


— po = o 
E Ecelula Ecélula 


= 0 
O último ponto explica рог que as baterias não duram para 
sempre — à medida que os reagentes são consumidos, a reação 
avança para o equilíbrio, e o potencial tende a zero. 


inanin é 
Associação oficeitual 18.7 Relação entre Q, К, Ема € Есеша 


Em uma célula eletroquímica, О = 0,0010 e К = 0,10. O que 
você pode concluir em relação a Еа € Еа? 


(а) Е... € positivo е E° sua É Negativo. 
(Б) Е... € negativo e E cena É positivo. 
(с) Если € Eº certa SÃO positivos. 


(d) Е... € E° conta SÃO Negativos. 


Células de Concentração 


Como o potencial da célula depende não apenas das meias 
reações que ocorrem па célula, mas também das 
concentrações dos reagentes e produtos nessas meias reações, 
podemos construir uma célula voltaica em que ambas as meias 


reações são as mesmas, mas em que uma diferença de 
concentração provoca o fluxo de corrente. Por exemplo, 
considere a célula eletroquímica apresentada na Figura 18.12, 
em que o cobre é oxidado no anodo e os íons cobre são 
reduzidos no catodo. A segunda parte da Figura 18.12 ilustra 
essa célula em condições diferentes das condições padrão, com 
[Cu?*] = 2,0 М em uma meia célula е [Cu”'] =0,010 M na 
outra. 
Cu(s) + Cu?*(aq,20M) —> Си? (aq, 0,010 М) + Cu(s) 


Uma Célula de Concentração 


Condições padrão Condições que não são padrão | 


Voltímetro Voltímetro 


Anodo — + Catodo 


+ Catodo Anodo — / 
| 


Ponte salina Ponte salina 


E 1 E 
T E a 
[Си2+] =1M | [Си2+] =0,010 м ч 
Cu(s) Си(5) 7 
[Си2+] =1 M | | [Cu?*] = 2,0M 


E —> Си2+ (04) + 27 


Cu(s) ~Cu(s) 


A solução torna-se menos 
concentrada com o fluxo 
de corrente. 


A solução torna-se mais 
concentrada com o fluxo 
de corrente. 


Cut + 2е7 —> Сиб) | 


FIGURA 18.12 Célula de Concentração de Cu/Cu** Se as duas meias 
células têm a mesma concentração de Cu?*, o potencial de célula é zero. 
Se uma das meias células tem uma concentração de Cu?* maior do que a 
outra, ocorre uma reação espontânea. Na reação, os íons Cu?* são 
reduzidos (a cobresólido) na célula com a solução mais concentrada, 
enquanto íons Cu?* são formados (a partir docobre sólido) na célula com a 
solução mais diluída. As concentrações de íons cobre nas duas meias 
células tendem a se igualar. 


As meias reações são idênticas e, portanto, o potencial padrão 
da célula é zero. 


Redução (Catodo): Си? (аф) + 2e7” —> Cu(s) Е° = 0,34 V 


Oxidação (Anodo): Cu(s) —> Си? (aq) + 2€7 Е° = 0,34 V 
Си (aq) + Cu(s) —> Cu(s) + Си? (ай) Eléma = Ela — El, 


с 


+0,00 V 


Devido às diferentes concentrações nas duas meias células, o 
potencial da célula tem que ser calculado utilizando a equação 
de Nernst. 

0,0592 V 0,010 


Е саша = Е célula 3 log 20 
= (0,000 V + 0,068 V 
= 0,068 V 


A célula produz um potencial de 0,068 У. Os elétrons fluem 
espontaneamente da meia célula com a concentração de ions 
cobre mais baixa para a meia célula com a concentração de 
íons cobre mais alta. Você pode imaginar uma célula de 
concentração, da mesma maneira que pensa a respeito de 
qualquer gradiente de concentração. Se você mistura uma 
solução concentrada de Си?" com uma solução diluída, os íons 
Cu?! fluem da solução concentrada para а diluída. De forma 
semelhante, em uma célula de concentração, a transferência de 
elétrons da meia célula diluída resulta na formação de íons 
Cu” na meia célula diluída. Os elétrons fluem para a célula 
concentrada, onde reagem com os íons Cu?! e reduzindo-os a 
Cu(s). Portanto, o fluxo de elétrons tem o efeito de aumentar a 
concentração de Cu? na célula diluída e diminuir а 
concentração de Cu** na meia célula concentrada. 


> Química e Medicina 


ulas de Concentracáo nas Células Nervosas Humanas 


[sas da Secáo 8.1, de que minúsculas bombas nas 
membranas das células nervosas do ser humano bombeiam 
íons — principalmente sódio (Na”) e potássio (К?) — através das 
membranas, estabelecendo um gradiente de concentração para 
cada tipo de íon: a concentração de íons sódio é maior do lado 
externo da célula do que no seu interior, enquanto exatamente 
o oposto é verdade para os íons potássio. Esses gradientes de 


concentração resultam em um potencial elétrico através da 
membrana da célula, chamado de potencial de repouso, de 
cerca de —70 mV. (O interior da célula é negativo em relação 
ao exterior.) 


Quando a célula nervosa é estimulada, certos canais da 
membrana se abrem, permitindo que os íons Na” penetrem na 
célula, elevando temporariamente o potencial até cerca de +30 
mV (Figura 18.13). Por sua vez, outros canais que permitem a 
saída de íons K* da célula se abrem, levando o potencial de 
volta a próximo de seu potencial de repouso. O resultado é um 
pico no potencial eletroquímico através da membrana, que 
fornece o estímulo para um pico semelhante no segmento 
vizinho da membrana (Figura 18.14). Desse modo, um sinal 
elétrico move-se por toda a extensão de uma célula nervosa. 

Y 97) o 
Y d+ ә “e Fluido 


extracelular 


Membrana da 
célula nervosa 


o Interior 
da célul 
o a célula 


Ә ч 


a LA 


FIGURA 18.13 Variações de Concentração em Células Nervosas 


Canais de sódio ——> Canais de potássio 


se fecham se abrem 
Canais de sódio 
se abrem 
Canais de potássio 
Estímulo se fecham 


Potencial de membrana (mV) 


0 1 2 3 4 
Tempo (ms) 


FIGURA 18.14 Variações do Potencial através da Membrana da Célula 
Nervosa As variações das concentrações dos íons que ocorrem quando 
uma célula nervosa é estimulada resultam em um pico no potencial 
eletroquímico através da membrana. 

Em uma célula nervosa em repouso, a concentração de 
íons sódio é maior do lado externo da célula do que no interior. 
O inverso é verdadeiro para os íons potássio. Quando uma 
célula nervosa é estimulada, os canais de sódio se abrem, e os 
íons Na” invadem a célula. Uma fração de segundo depois, os 
canais de sódio se fecham, e os canais de potássio se abrem, 
permitindo que os íons К” saiam da célula. 


Quando o sinal elétrico chega ao final da célula nervosa, 
ele dispara a liberação de um neurotransmissor químico, que 
se propaga até a célula nervosa vizinha e estimula o mesmo 
tipo de pico eletroquímico. Desse modo, os sinais neurais 
circulam por todo o cérebro e sistema nervoso. 


18.7 Baterias: Utilizando a Química para Gerar 
Eletricidade 


Vimos que podemos combinar a tendência de perda de elétrons 
de uma substância com a tendência de ganho de elétrons de 
outra substância para produzir uma corrente elétrica em uma 
célula voltaica. As baterias são células  voltaicas 
convenientemente empacotadas para agir como fontes 
portáteis de eletricidade. As reações de oxidação e redução 
que realmente ocorrem dependem do tipo de bateria. Nesta 
seção, vamos examinar diversos tipos diferentes. 


Bateria de Célula Seca 


As baterias (pilhas) comuns, como o tipo que você encontra 
em uma lanterna, são chamadas de baterias (pilhas) de célula 
seca porque elas não contêm muita quantidade de água 
líquida. Há diversos tipos familiares de baterias de célula seca. 
As de custo menos elevado são constituídas de um invólucro 
de zinco que age como anodo [Figura 18.15(a) E]. O zinco é 
oxidado segundo a reação: 


Oxidação (Anodo): Zn(s) — Zn** (aq) + 2e 


O catodo é uma barra de carbono imersa em uma pasta 
umedecida de MnO, que também contém NH,Cl. O MnO, é 
reduzido a Mn,O,, de acordo com a reação: 
Redução (Catodo): 2 MnO(s) + 2 NH; (ag) + 2e ——> 

Мп,О;(5) + 2 NHx(g) + H>20(1) 
Essas duas meias células produzem uma voltagem de cerca de 
1,5 V. Duas ou mais dessas baterias podem ser ligadas em 
série (conexão catodo-anodo) para produzir voltagens mais 
altas. 


As baterias alcalinas mais comuns [Figura 18.15(b)] 
utilizam meias reações ligeiramente diferentes em um meio 
básico (daí o nome alcalina). Em uma bateria alcalina, o zinco 
é oxidado em um ambiente básico: 


Oxidação (Anodo): Zn(s) + 20H (ад) ——> Zn(OH) (s) + 2e7 
Redução (Catodo): 2 MnO(s) + 2 H,0(1) + 24” —> 
2 MnO(OH)(s) + 20H” (ag) 


Reação global: Zn(s) + 2 MnOx(s) + 2 Н,О() ——> 

Zn(OH),(s) + 2 МпО(ОН)(5) 
As baterias alcalinas têm vida útil mais longa e um prazo de 
validade maior do que as não alcalinas. 
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FIGURA 18.15 Bateria (Pilha) de Célula Seca (a) Em uma bateria de 
célula seca comum, o invólucro de zinco age como anodo, e uma haste de 
grafita imersa em uma pasta úmida, ligeiramente ácida de MnO, e NH,CI, 
age como catodo. (b) As baterias alcalinas de longa duração utilizam um 
catodo de grafita imerso em uma pasta de МпО» e uma base. 


Baterias de Chumbo-Ácido 


As baterias da maior parte dos automóveis são baterias de 
armazenamento de chumbo-ácido ou simplesmente baterias 
de chumbo-ácido. Tais baterias consistem em seis células 
eletroquímicas ligadas em série (Figura 18.16). Cada célula 
produz 2 V para um total de 12 V. Cada célula contém um 
anodo poroso, de chumbo, em que ocorre oxidação, e um 
catodo de óxido de chumbo(IV) em que ocorre a redução 
segundo as reações: 

Oxidação (Anodo): Pb(s) + HSO; (ад) ——> РЬ$Оу(з) + Н (ад) + 2е7 


Redução (Catodo): PbOxX(s) + HSO, (aq) + 23H (ag) + 24” —> 
РЬЅО (5) E 2 Н»О(!) 


Reação global: Pb(s) + РЬО, (х) + 2 HSO,; (ag) + 2Н (аа) ——> 
2 PbSO,(s) + 2 H,0(1) 


O anodo e o catodo ficam imersos em ácido sulfúrico (H,SO,). 
А medida que a bateria debita corrente elétrica, ambos os 
eletrodos ficam revestidos de PbSO,(s). Se a bateria é operada 
por um longo período sem recarga, uma grande quantidade de 
РЫЅО (5) desenvolve-se na superfície dos eletrodos, e a bateria 
morre. А bateria de armazenamento de chumbo-ácido pode ser 
recarregada por uma corrente elétrica (que deve vir de uma 
fonte externa, como um alternador de um carro). A corrente 
faz a reacáo anterior acontecer ao inverso, convertendo о 
PbSO4(s) de volta a Pb(s) e PbO,(s). 


Terminais 


‚ Eletrólito: solução 


Anodo (—): 30 % de H,SO, 


Grade de chumbo 
prensada com 
chumbo esponjoso 


finamente dividido = Catodo (+): 


Grade de chumbo 
prensada com РЬО, 


FIGURA 18.16 Bateria de Chumbo-Ácido Uma bateria de chumbo-ácido 
consiste em seis células ligadas em série. Cada célula contém um anodo 
poroso, de chumbo, e um catodo de óxido, de chumbo, ambos imersos em 
ácido sulfúrico. 


Outras Baterias Recarregáveis 


A onipresença de produtos eletrônicos, como laptops, 
telefones celulares e câmeras digitais, e o aumento da 
popularidade de veículos elétricos híbridos orientam a 
necessidade de baterias recarregáveis eficientes de longa 
duração. Os tipos mais comuns incluem a bateria de níquel- 
cádmio (NiCd), a bateria híbrida níquel-metal (NiMH) e a 
bateria de íons de lítio. 


A Bateria de Níquel-Cádmio (NiCd) As baterias de 
níquel-cádmio consistem em um anodo composto de cádmio 
sólido e um catodo composto de МО(ОН)(ѕ). O eletrólito 
geralmente é KOH(ag). Durante a operação, o cádmio é 
oxidado e o МО(ОН) é reduzido, de acordo com a equação: 
Oxidação (Anodo): Cd(s) + 20H (ag) ——> Ca(OH) (s) + 2е 
Redução (Catodo): 2 NIO(OHXs) + 2 H20(1) + 2e. —> 

2 Ni(OH)(s) + 20H (ag) 
A reacáo global produz cerca de 1,30 V. Á medida que a 
bateria de NiCd debita corrente, o hidróxido de cádmio sólido 


se acumula no anodo, е o hidróxido de níquel(II) sólido se 
acumula no catodo. Porém, fazendo a corrente operar no 
sentido oposto, os reagentes podem ser regenerados a partir 
dos produtos. Um problema comum na recarga de baterias 
NiCd e outras baterias recarregáveis é saber quando parar. 
Depois que todos os produtos da reação tenham sido 
convertidos de volta a reagentes, o processo de carga 
idealmente deverá terminar — caso contrário, a corrente elétrica 
acionará outras reações, geralmente indesejadas, como a 
eletrólise da água para formar hidrogênio e oxigênio gasosos. 
Consequentemente, a maioria dos carregadores de bateria 
comerciais tem sensores que medem quando a recarga está 
completa. Esses sensores dependem de pequenas variações de 
voltagem ou aumentos da temperatura que ocorrem quando 
todos os produtos tiverem sido reconvertidos em reagentes. 


Diversos tipos de baterias, incluindo as baterias NiCd, NiMH e de íons de lítio, são 
recarregadas por carregadores que utilizam corrente doméstica. 


A Bateria de Níquel-Hidreto de Metal (NiMH) Embora a 
bateria NiCd tenha sido a bateria recarregável padrão por 
muitos anos, ela está sendo substituída por outros tipos de 
baterias recarregáveis, em parte devido à toxicidade do cádmio 
e os problemas de descarte resultantes. Uma das substituições 
é a bateria de níquel-hidreto de metal ou NiMH. A bateria 
NiMH usa a mesma reação no catodo que a bateria NiCd, mas 
uma reação diferente no anodo. No anodo de uma bateria 


NiMH, os átomos de hidrogênio contidos em uma liga 
metálica são oxidados. Se considerarmos que M representa a 
liga metálica, podemos escrever as meias reações como 
mostrado a seguir: 

Oxidação (Anodo): М + H(s) + OH (aq) —> M(s) + H)0(1) + е 

Redução (Catodo): МО(ОН)(5) + H,O()) + е — М(ОН),(5) + ОН (ag) 
Além de serem mais ecologicamente corretas do que as 
baterias NiCd, as baterias NiMH também têm maior densidade 
de energia (teor de energia por unidade de massa da bateria), 
conforme podemos ver na Tabela 18.2. Em alguns casos, uma 
bateria NiMH pode transportar o dobro da energia de uma 
bateria NiCd de mesma massa; isso torna as baterias NIMH a 
escolha mais comum para veículos elétricos híbridos. 


A Bateria de Íons de Lítio O tipo de bateria recarregável 
mais comum, mais recente e de maior custo é a bateria de íons 
de lítio. Como o lítio é o menos denso de todos os metais (0,53 
g/cm?), as baterias de lítio têm altas densidades de energia 
(veja a Tabela 18.2). A bateria de lítio funciona de modo 
diferente das outras baterias que examinamos até este 
momento, e os detalhes de sua operação estão além do escopo 
da nossa discussão atual. Em poucas palavras, você pode 
pensar na operação da bateria de lítio como devida 
principalmente ao movimento de íons de lítio do anodo para o 
catodo. O anodo é constituído de grafita, à qual são 
incorporados íons de lítio entre camadas de átomos de 
carbono. Na descarga, os íons de lítio migram 
espontaneamente para o catodo, que consiste em um óxido de 
metal de transição е lítio, como o LiCoO, ou o LiMn,0,. O 
metal de transição é reduzido durante esse processo. Na 
recarga, o metal de transição é oxidado, forçando o lítio a 
migrar de volta à grafita (Figura 18.17). O fluxo de íons de 
lítio do anodo para o catodo causa um fluxo de elétrons 


correspondente no circuito externo. As baterias de íons de lítio 
comumente são empregadas em aplicações em que um peso 
leve e uma alta densidade de energia são importantes. Estão 
incluídos nestes casos os telefones celulares, os laptops e as 
câmeras digitais. 


TABELA 18.2 Densidade de Energia e Tolerância de Sobrecarga de 
Diversas Baterias Recarregáveis 


Densidade de Energia Tolerância de 
Tipo de Bateria (W - h/kg) Sobrecarga 
NiCad 45-80 Moderada 
NiMH 60-120 Baixa 
lons de Li 110-160 Baixa 


Armazenamento de PB 30-50 Alta 


Anodo Catodo 


| A 
ини. SEE” 


Grafita Óxido de metal de 
transição e lítio 


a 


Íons de lítio 


Carga uy Descarga 


FIGURA 18.17 Bateria de Íons de Lítio Na bateria de íons de lítio, o fluxo 
espontáneo do anodo de grafita para o catodo de óxido de metal de 
transicáo e lítio causa um correspondente fluxo de elétrons no circuito 
externo. 


Células de Combustível 


Discutimos o potencial das células de combustivel na segáo de 
abertura deste capítulo. As células de combustível poderáo um 
dia substituir — ou pelo menos funcionar em combinação com 
— a eletricidade de uma rede centralizada. Além disso, os 
veículos alimentados por células de combustível poderáo um 
dia usurpar os veículos alimentados por motores de combustão 
interna. Células de combustível são como baterias; a diferença 


fundamental é que uma bateria é autônoma, ao passo que, em 
uma célula de combustível, os reagentes precisam ser 
constantemente reabastecidos a partir de uma fonte externa. 
Com o uso, as baterias normais perdem sua capacidade de 
gerar diferença de potencial elétrico porque os reagentes são 
esgotados à medida que a corrente elétrica é debitada da 
bateria. Em uma célula de combustível, os reagentes — o 
combustível fornecido de uma fonte externa — fluem 
constantemente pela bateria, gerando corrente elétrica à 
medida que sofrem uma reação redox. 


A célula de combustível mais comum é a célula de 
combustível hidrogênio-oxigênio (Figura 18.18). Nessa célula, 
o hidrogênio gasoso flui, passando pelo anodo (uma tela 
revestida com catalisador de platina), e sofre oxidação. 

Oxidação (Anodo): 2 Hg) + 40H (aq) — 4 H-O) + 4е 


Célula de Combustível Hidrogênio-Oxigênio 


e Elétron Circuito elétrico 


©) Próton 


@ Átomo de oxigênio 


Entrada de 


Э hidrogênio 


Entrada de 


oxigênio f 


Oxidação Redução 
2 Hx(2) + 40H" (aq) Olg) + 2H,0()) + 4e7 
—> 4Н,0() + 4e” ——> 40H (aq) 


FIGURA 18.18 Célula de Combustível Hidrogénio-Oxigénio Nesta célula 
de combustível, hidrogénio e oxigénio combinam-se formando água. 


© Química no Cotidiano 
O Bafômetro com Célula de Combustível 


polícia frequentemente utiliza um dispositivo chamado 


de bafômetro para medir a quantidade de álcool etílico 

(СН;О) na corrente sanguínea de uma pessoa suspeita de 
dirigir sob a influência de álcool (Figura 18.19). Os 
bafômetros funcionam porque a quantidade de álcool etílico 
no hálito é proporcional à quantidade de álcool etílico na 
corrente sanguínea. Um dos tipos de bafômetro utiliza uma 
célula de combustível para medir a quantidade de álcool no 
hálito. Quando um suspeito sopra no bafômetro, o álcool 
etílico é oxidado a ácido acético no anodo: 

Oxidação (Anodo): CH;CH,0H(g) + 4 ОН (ag) ——> 

álcool etílico 
HC>H¿0x(g) + 3 Н,О() + 4e 
álcool etílico 
No catodo, o oxigênio é reduzido: 
Redução (Catodo): Og) + 2H,0())) + 4e ——> 
4 OH (ag) 

A reação global é a oxidação do álcool etílico a ácido acético e 
água: 

Global: CH;CH,0H(g) + OxXg) ——> 

НС,Н;О, (е) + H5O(1) 

A magnitude da corrente elétrica produzida depende da 
quantidade de álcool no hálito. Uma corrente mais alta resulta 
de um maior nível de álcool no sangue. Quando calibrado 
corretamente, o bafômetro com célula de combustível pode 
medir precisamente o nível de álcool no sangue de um 
motorista suspeito de embriaguez. 


Eletrólito 


Nível de 
álcool no 
шу sangue 
Hálito do 
suspeito 


Anodo Catodo 
CHCOOH 
FIGURA 18.19 Bafômetro com Célula de Combustível O bafômetro com 
célula de combustível funciona por oxidação do álcool etílico presente no 
hálito a ácido acético. A corrente elétrica que é produzida é proporcional à 
concentração de álcool etílico no hálito. 


Entrada de ar 


O oxigênio gasoso flui, passando pelo catodo (uma tela 
semelhante), e sofre redução: 


Redução (Catodo): Og) + 2 H,0(!) + Ае —> 40H (aq) 


As meias reações se somam, resultando na seguinte reação 
global: 
Reação global: 2 Hx(2) + O(g) — 2 Н,0(0) 


Observe que o único produto é a água. No programa do ônibus 
espacial, células de combustível hidrogênio-oxigênio 
consomem hidrogênio para fornecer eletricidade, e os 
astronautas bebem a água que é produzida pela reação. Para 
que células de combustivel hidrogênio-oxigênio venham a ser 
mais amplamente utilizadas, deve ser desenvolvida uma fonte 
mais facilmente disponível de hidrogênio. 


18.8 Eletrólise: Forçando a Ocorrência de Reações 
Químicas Não Espontâneas Através da Eletricidade 
Em uma célula voltaica, uma reação redox espontânea produz 


corrente elétrica. Em uma célula eletrolítica, a corrente 
elétrica faz com que ocorra uma reação redox que, de outra 


forma, não é espontânea, através de um processo chamado de 
eletrólise. Vimos que a reação do hidrogênio com o oxigênio 
formando água é espontânea, podendo ser empregada para 
produzir uma corrente elétrica em uma célula de combustível. 
Em contrapartida, fornecendo corrente elétrica, podemos fazer 
a reação inversa ocorrer, separando água em hidrogênio e 
oxigênio (Figura 18.20). 


Eletrólise da Água 


Oxigênio Hidrogênio 
gasoso gasoso 
Bolhas de | Bolhas de 
| hidrogênio Fonte externa 


oxigênio 


Anodo Catodo 


Os(g) + 4H*(ag) + 4e7 Ha(g) + 2 OH (aq) 


FIGURA 18.20 Eletrólise da Água A corrente elétrica pode decompor a 
água em hidrogénio e oxigénio gasosos. 


2 Hx(g) + Og) —> 2 Н,0(0 (espontánea — produz corrente elétrica; ocorre 
em uma célula voltaica) 
2 H,0(1) ——> 2 Hxg) + Oe) (não espontánea — consome corrente elétrica; 


ocorre em uma célula eletrolítica) 


Lembre-se, a partir da seção anterior, de que um dos 
problemas associados à ampla adoção de células de 


combustível de hidrogênio é a escassez de hidrogênio. De 
onde virá o hidrogênio para alimentar essas células de 
combustível? Uma possível resposta é obter hidrogênio da 
água através de eletrólise alimentada pela luz solar. Uma 
célula eletrolítica alimentada pela luz solar pode produzir 
hidrogênio a partir de água quando o Sol está brilhando. O 
hidrogênio gerado dessa maneira poderia ser convertido de 
volta a água para gerar eletricidade, podendo também ser 
utilizado para alimentar veículos com células de combustível. 


Célula Eletrolítica para Deposição de Prata 
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FIGURA 18.21 Deposição de Prata A prata pode ser depositada a partir 
de uma solução de íons prata sobre objetos metálicos em uma célula 
eletrolítica. 


A eletrólise também tem outras numerosas aplicações. Por 
exemplo, a maior parte dos metais é encontrada na crosta 
terrestre na forma de óxidos metálicos. Converter um óxido a 
um metal puro exige que o metal seja reduzido, um processo 
não espontâneo. A eletrólise pode ser usada para produzir 
esses metais. Assim, o sódio é produzido pela eletrólise do 


cloreto de sódio fundido (discutido na subseção a seguir). A 


eletrólise também é utilizada para depositar metais sobre 
outros metais. Por exemplo, a prata pode ser depositada sobre 
um metal menos valioso, utilizando a célula eletrolítica 
apresentada na Figura 18.21. Nessa célula, um eletrodo de 
prata é colocado em uma solução contendo íons prata. Uma 
corrente elétrica provoca a oxidação da prata no anodo 
(reabastecendo os íons prata na solução) e a redução dos íons 
prata no catodo (revestindo o metal de menor valor com prata 
sólida). 

Oxidação (Anodo): Ag(s) ——> Ag (ag) + e 

Redução (Catodo): Ag'(aq) + е —> Ag(s) 


Célula Voltaica Célula Eletrolítica 


Anodo 
Catodo Anodo 


Voltímetro 


Ponte salina Ponte salina 


- Zn? + (aq) - Zn°+ (aq) 


Cu?+(aq)- — Cuts) Cu?* (ag) - 


r r 
Zn(s) —> Zn?*(ag) сч? (ад + 2е7 — Zn*(ag) + 2е7 — Cu(s) — 
+2e Cu(s) Zn(s) Си? (ад) + 2e7 


FIGURA 18.22 Células Voltaicas versus Eletrolíticas Em uma célula 
voltaica, a reação avança no sentido espontâneo. Em uma célula 
eletrolítica de Zn?*/Cu, a corrente elétrica conduz а reação no sentido não 
espontâneo. 


Como o potencial padrão da célula da reação é zero, a reação 
não é espontânea em condições padrão. Pode ser utilizada uma 
fonte externa de eletricidade para conduzir o fluxo de corrente 
e fazer a reação ocorrer. 


A diferença de potencial necessária para causar eletrólise 
depende das meias reações específicas. Por exemplo, vimos 
que a oxidação do zinco e a redução do Cu?! produzem uma 
diferença de potencial de 1,10 У em condições padrão. 


Redução (Catodo): Cu?” (aq) + 2e” ——> Cu(s) Е° = 0,34 V 


Oxidação (Anodo): Zn(s) —> Zn?*( aq) + 2-7 E° = —0,76 V 
Си? (ад) + Zn(s) —> Cu(s) + Zn?*(aq) Elsa = Ely — El, 
= +1,10V 


Se uma fonte elétrica que produz mais de 1,10 V é inserida na 
célula voltaica de Zn/Cu”', os elétrons podem ser forçados a 
fluir no sentido oposto, causando a redução do Zn” e a 
oxidação do Cu, conforme mostrado na Figura 18.22. Observe 
que, na célula eletrolítica, o anodo se tornou o catodo (a 
oxidação sempre ocorre no anodo) e o catodo se tornou o 
anodo. 


Em uma célula voltaica, o anodo é a fonte de elétrons e, 


ГА 


desse modo, é indicado com uma carga negativa. О catodo 
remove elétrons e, portanto, é indicado com uma carga 
positiva. No entanto, em uma célula eletrolítica, a fonte dos 
elétrons é a fonte elétrica externa. A fonte elétrica externa 
deve retirar eletrons do anodo; assim sendo, o anodo deve ser 
conectado ao terminal positivo da bateria (conforme mostrado 
na Figura 18.22). De maneira semelhante, a fonte elétrica 
conduz os elétrons em direção ao catodo (onde eles serão 
usados na redução); assim, o catodo deve ser conectado ao 
terminal negativo da bateria. As indicações da carga (+ e —) 
em uma célula eletrolítica são o oposto do que ocorre em uma 


célula voltaica. 


Resumindo as Características dos Tipos de Células 
Eletroquímicas: 


Em todas as células eletroquímicas: 
> A oxidação ocorre no anodo. 
»> A redução ocorre по catodo. 


Nas células voltaicas: 


> О anodo é a fonte de elétrons e tem uma carga negativa 
(anodo —). 


> O catodo remove elétrons e tem uma carga positiva (catodo 
+). 
Nas células eletrolíticas: 

> Os elétrons são removidos do anodo, que deve estar 


conectado ao terminal positivo da fonte elétrica externa 
(anodo +). 


> Os elétrons são forçados para o catodo, que deve estar 
conectado ao terminal negativo da fonte elétrica (catodo —). 


Eletrólise de um Sal Fundido 


Eletrodo Eletrodo 
inerte | inerte 


NaCl [fundido 
€ CI” | Na+ => 
| ___Саойо 
сг) — 2 Na*(l) + 2e7 
С (2) +2e” —> 2 Ма(5) 


FIGURA 18.23 Eletrólise do NaClFundido Ма eletrólise de um sal fundido 
puro, о ánion (neste caso, o СГ) é oxidado e o cátion (neste caso, o Na”) é 
reduzido. 


Prevendo os Produtos da Eletrólise 


A previsão dos produtos de uma reação de eletrólise é, em 
alguns casos, relativamente simples; em outros casos, é mais 


complexa. Inicialmente vamos tratar dos casos mais simples, е 
prosseguiremos com os mais complexos. 


Sais Fundidos Puros Considere a eletrólise de um sal 
fundido, como o cloreto de sódio, mostrada na Figura 18.23. O 
Na' e o CI são as únicas espécies presentes na célula. O íon 
cloreto não pode ser mais reduzido (—1 é seu menor estado de 
oxidação); logo, ele deve ser oxidado. O íon sódio não pode 
ser mais oxidado (+1 é seu maior estado de oxidação); logo, 
ele deve ser reduzido. Assim sendo, podemos escrever as 
meias reações: 


Oxidação (Anodo): 2 CI (1) —> Cl(g) + 267 
Reducáo (Catodo): 2 Na (1) + 2€” —> 2 Na(s) 
Global: 2 Na (1) + 2CI() — 2 Na(s) + Cly(g) 


Embora a reação conforme escrito não seja espontânea, ela 
pode ser forçada a ocorrer em uma célula eletrolítica através 
de uma fonte elétrica externa. Podemos generalizar como 
segue: 


• Na eletrólise de um sal fundido puro, o ânion é oxidado 
e o cátion é reduzido. 


Misturas de Cátions ou Ânions E se um sal fundido 
contiver mais de um ânion ou cátion? Por exemplo, suponha 
que nossa célula de eletrólise contenha NaCl e КСІ. Qual dos 
dois cátions seria reduzido no catodo? Para responder a esta 
pergunta, devemos determinar qual dos dois cátions é mais 
facilmente reduzido. Embora os valores de potenciais de 
eletrodo de soluções aquosas fornecidos na Tabela 18.1 não se 
apliquem a sais fundidos, o ordenamento relativo dos 
potenciais de eletrodo reflete a relativa facilidade com que os 
cátions metálicos são reduzidos. Podemos observar, com base 
na tabela, que a redução do Na” está listada acima da redução 
do К”; isto é, Ма’ tem um potencial de eletrodo mais positivo. 


Ма (aq) + е ——> Ма(5) E° = —2,71 М (para solução aquosa) 
К (ад + e —> K(s) E° = -292V (рага solução aquosa) 
Em toda esta discussão “mais positivo” quer dizer o mesmo que “menos 
negativo”. 


Y 


Portanto, o Na” é mais fácil de ser reduzido do que o К". 
Consequentemente, em uma mistura de NaCl e KCl, o Na* tem 
maior tendéncia a ser reduzido no catodo. 


De forma similar, e se uma mistura de sais fundidos 
contiver mais de um ánion? Por exemplo, em uma mistura de 
NaBr e NaCl, qual dos dois ánions é oxidado no anodo? A 


resposta é semelhante: o ánion ё mais facilmente oxidado 
(aquele com potencial de eletrodo mais negativo). 


2 CT (ад) —> Cl (g)+2e E” = 1,36У (para solução aquosa) 
2 Br (aq) —> Bry(l) + 2e” E” = 1,09 У (рага solução aquosa) 


Em toda esta discussáo “mais negativo” quer dizer o mesmo que 


“menos positivo”. 


Como o potencial de eletrodo da meia reação do bromo é mais 
negativo, os elétrons são mais facilmente extraídos dele. O íon 
brometo é, portanto, oxidado no anodo. 


Podemos generalizar, como segue: 


* O cátion, que é mais facilmente reduzido (aquele com o 
potencial de eletrodo mais positivo), é reduzido 
primeiro. 


e O ánion, que é mais facilmente oxidado (aquele com o 
potencial de eletrodo mais negativo), é oxidado 
primeiro. 


Lembre-se de NEO e PER: 
N.E.0. — Mais Negativo É Oxidação 
P.E.R. - Mais Positivo É Redução 


Soluções Aquosas A eletrólise em uma solução aquosa é 
complicada pela possibilidade da eletrólise da própria água. 
Lembre-se de que a água pode ser oxidada ou reduzida, 
segundo as meias reações vistas a seguir: 


Oxidação (Anodo): 2 Н,О() —> O(g) + 4 H'(ag) + 4e E° = 1,23 У (condições padrão) 
Е = 0,82 V([H*] = 107° М) 

Redução (Catodo): 2 НО() + 2e —> Hlg) + 20H (ag) E° = —(,83 V (condições padrão) 
E = —0,41 V([OH”] = 1077 М) 


Os potenciais de eletrodo em condições padrão são mostrados 
à direita de cada meia reação. No entanto, na água pura à 
temperatura ambiente, as concentrações de Н" e OH” não são 
padrão. Os potenciais de eletrodo para [Н] = 10” Me [OH] = 
107 M são mostrados em azul. Utilizando esses potenciais de 


eletrodo, podemos calcular o E, da eletrólise da água como 


célula 
a seguir: 


E = Eva E 


“ап 


„де = Еш = —0,41 V — 0,82 У = —1,23 V 
Quando uma bateria com um potencial de diversos volts é 
conectada a uma célula eletrolítica contendo água pura, não 
ocorre nenhuma reação, porque a concentração de íons na 
água pura é baixa demais para conduzir nenhuma corrente 
elétrica significativa. No entanto, quando um eletrólito, como 


o Na,SO,, é adicionado à água, a eletrólise ocorre facilmente. 


Hidrogênio 
ЕЗ 


Oxigênio _ = 


А água pura é та condutora de corrente elétrica, mas a adição de um eletrólito 
permite que a eletrólise ocorra, produzindo hidrogênio e oxigênio gasosos em uma 
proporção estequiométrica. 

Em qualquer solução aquosa em que a eletrólise tem que 
ocorrer, a eletrólise da água também é possível. Por exemplo, 
considere a eletrólise de uma solução de iodeto de sódio, 
conforme mostra a Figura 18.24. Para a eletrólise do Nal 
fundido, podemos facilmente prever que o Г é oxidado no 
anodo e que о Na” é reduzido no catodo. Entretanto, em uma 
solução aquosa, são possíveis duas meias reações de oxidação 
diferentes no anodo: a oxidação do Г e a oxidação da água: 


Oxidação: 21 (aq) — (ag) + 2e Eº = 0,54 V 
Oxidação: 2 Н,О() —> O(g) + 4Н (ад) + 4e 


Е = 0,82 У ([H*] = 107 М) 
De maneira semelhante, são possíveis duas meias reações de 
redução diferentes no catodo: a redução do Na' e a redução da 
água: 
Redução: 2 Ма (ад) +2e —> 2Na(s) E° = -2,71 V 
Redução: 2 HO()) + 2е —> Hi(g) + 20H (ag) 
E = -0,41 V([0H] = 107M) 


Eletrólise de uma Solução Salina Aquosa 


=$ 
4 a = e. а 
Fonte de | 


potencial 


Eletrodo Eletrodo 
inerte | inerte 


| Ho(g) 
| 


Nal | aquoso 


2T (ag) — 2 HO 
la(s) + 2 e7 H, 


FIGURA 18.24 Eletrólise do Nal Aquoso Nesta célula, o Г é oxidado no 
anodo, e a Н,О é reduzida a H, no catodo. Os íons sódio não são 
reduzidos, porque seu potencial de eletrodo é mais negativo do que o 
potencial de eletrodo da água. 

Como podemos saber que reações realmente ocorrem? Em 
ambos os casos, a resposta é a mesma: a meia reação é mais 
fácil de ocorrer. Para a oxidação, a meia reação com o 
potencial de eletrodo mais negativo é a mais fácil da qual 
extrair elétrons. Portanto, neste caso, o íon iodeto é oxidado no 
anodo. Para a redução, a meia reação com o potencial de 
eletrodo mais positivo é a mais fácil de aceitar elétrons. Sendo 
assim, neste caso, a água é reduzida no catodo. Observe que o 
Na” não pode ser reduzido em uma solução aquosa — a água é 
reduzida antes do Na”. Podemos fazer a generalização а 


seguir: 


* Os cátions de metais ativos — os que não são facilmente 
reduzidos, como o Lit, K*, Na*, Mg”, Ca” e o АР" — 


não podem ser reduzidos a partir de soluções aquosas 


por eletrólise, porque а água é reduzida а um potencial 
mais baixo. 


A Eletrólise do Cloreto de Sódio Aquoso e a 
Sobretensão Uma complicação adicional que devemos 
considerar ao prever os produtos de eletrólise é a sobretensão 
— uma voltagem adicional que deve ser aplicada para fazer 
com que algumas reações não espontâneas ocorram. Podemos 
demonstrar esse conceito, considerando a eletrólise de uma 
solução de cloreto de sódio, mostrada na Figura 18.25. Para 
prever o produto da eletrólise, levamos em consideração as 
duas meias reações de oxidação possíveis: 


Oxidação: 2 Cl (aq) —> Ch(g) + 2e E° = 1,36V 
Oxidação: 2 Н,О() —> O(g) + 4Н (ад) + 4e 
Е = 0,82 V([H*] = 107 М) 


e as duas meias reações de redução possíveis: 
Redução: 2 Na'(aq) + 2e” —>2Na(s) E° = –2,71 V 
Redução: 2 H O(I) + 2e —— Hx(g) + 20H (ag) 

E = —0,41 УОН] = 107 М) 
Como o potencial de eletrodo para a oxidação da água é mais 
negativo do que o potencial de eletrodo para a oxidação do 
СГ, poderíamos inicialmente prever que seria mais fácil 
remover elétrons da água, e, desse modo, a água deveria ser 
oxidada no anodo. De maneira semelhante, uma vez que o 
potencial de eletrodo para a redução da água é mais positivo 
do que o potencial de eletrodo para a redução do Ма”, 
poderíamos esperar que fosse mais fácil fazer a água aceitar 
elétrons; logo, a água deveria ser reduzida no catodo. Em 
outras palavras, inicialmente poderíamos prever que uma 
solução de cloreto de sódio simplesmente resultaria na 
eletrólise da água, produzindo oxigênio gasoso no anodo e 
hidrogênio gasoso no catodo. No entanto, se сопѕігшгтоѕ uma 
dessas células, iremos observar que, embora o hidrogênio 


gasoso realmente seja formado no catodo (conforme previsto), 
o oxigênio gasoso não é formado no anodo — em vez disso, é 
formado cloro gasoso. Por quê? A resposta é que, embora o 
potencial de eletrodo para a oxidação da água seja 0,82 V, é 
preciso uma voltagem maior que 0,82 V para que a reação 
ocorra. (As razões desse comportamento estão relacionadas 
com fatores cinéticos que estão além dos objetivos de nossa 
discussão atual.) Essa voltagem adicional, a sobretensão, 
aumenta a voltagem necessária para a oxidação da água para 
cerca de 1,4 V. O resultado é que o íon cloreto se oxida mais 
facilmente do que a água, e é o Cl(g) que se observa no 
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FIGURA 18.25 Eletrólise do NaCl Aquoso: O Efeito da Sobretensáo 
Devido а sobretensáo, a reacáo do anodo desta célula é a oxidacáo do СГ 
a СІ, gasoso, em vez da oxidação da água a He O, gasoso. 


EXEMPLO 18.9 Previsáo dos Produtos de Reacóes de Eletrólise 


Preveja a meia reagáo que ocorre no anodo e no catodo na 
eletrólise de cada uma das seguintes reações: 


(a) uma mistura de AlBr; e MgBr, fundidos 


(b) uma solução aquosa de Lil 
SOLUÇÃO 


(a) Na eletrólise de um sal fundido, o ânion é oxidado, e o 
cátion é reduzido. Comece escrevendo as meias reações 
de oxidação e redução que possivelmente poderiam 
ocorrer. 


Como o Br é o único ânion, escreva a equação de sua 
oxidação, que ocorre no anodo. 


No catodo, tanto a redução do АГ“ quanto a redução do 
Mg” são possíveis. A redução que realmente ocorre é a 
que é mais fácil de ocorrer. Como a redução do АГ“ 
tem um potencial de eletrodo mais positivo em solução 
aquosa, esse íon é mais fácil de ser reduzido. Portanto, 
a redução do АГ ocorre no catodo. 


Oxidação: 2Br () — Brig) + 2е 


Redução: APD + Зе” —> Als) E” = -1,66 V (para 
a solução aquosa) 


Ме () + 2е7 —> Mgs) £°= -2,37 V (para 


A redução que a solução aquosa) 


realmente ocorre 
(potencial mais 
positivo) 
(b) Como o Lil está em uma solução aquosa, é possível que 
ocorram duas meias reações de oxidação diferentes no 
anodo: a oxidação do Г e a oxidação da água. Escreva 
meias reações para cada uma, incluindo o potencial de 
eletrodo. Lembre-se de utilizar o potencial de eletrodo da 
água em condições nas quais [H*] = 107 M. Como a 
oxidação do Г tem o potencial de eletrodo mais negativo, 
ela será a meia reação a ocorrer no anodo. 


De maneira semelhante, escreva meias reações para as 
duas meias reações de redução possíveis que poderiam 
ocorrer no catodo: a redução do Li+ e a redução da 
água. Como a redução da água tem o potencial de 
eletrodo mais positivo (mesmo considerando a 
sobretensão, que eleva a voltagem necessária em cerca 
de 0,4-0,6 V), ela será a meia reação a ocorrer no 
catodo. 


A oxidação que realmente ocorre 
(potencial mais negativo) 


Oxidação: 
2T (aq) —> 100) + 2e. 

Е° = 0,54 V 
Oxidação: 


2H,0() —> Og) + 4H'*(aq) + 4е7 _ 
E” = 0,82 V([H*] =107/M) 


Redução: 
2Lit(aq) + 2e —> 2Li(s) 

E° = —3,04 V 
Redução: 


2 H,0() +2e — Hg) + 20H (ag) _ 
Е = —0,41 V ([0H"] = 10M) 


A redução que realmente ocorre 
(potencial mais positivo) 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 18.9 


Preveja as meias reações que ocorrem no anodo e no catodo para a eletrólise do 
Na,S0, aquoso. 


Estequiometria da Eletrólise 


Em uma célula eletrolítica, a corrente elétrica é utilizada para 
fazer com que ocorra uma reação química específica. Em certo 
sentido, os elétrons agem como reagente e, dessa maneira, têm 


uma relação estequiométrica com os outros reagentes е 
produtos. Diferente dos reagentes ordinários, para os quais 
normalmente medimos a quantidade como massa, para os 
elétrons medimos a quantidade como carga. Por exemplo, 
considere uma célula eletrolítica usada para revestir metais 
com cobre, conforme mostra a Figura 18.26. А meia reação 
pela qual o cobre é depositado sobre o metal é: 


Cu** (aq) + 2е —> Cu(s) 


Para cada 2 mol de elétrons que fluem pela célula, 1 mol de 
cobre sólido é depositado. A relacáo estequiométrica pode ser 
escrita como: 


2 mol de e : 1 mol de Cu(s) 


Podemos determinar o número de mols de elétrons que fluíram 
em uma dada célula eletrolítica, medindo a carga total que 
fluiu pela célula, o que, por sua vez, depende da magnitude da 
corrente е do tempo que a corrente Ёш. Lembre-se, da Seção 
18.3, de que a unidade de corrente é o ampere. 
1А =] = 
S 
Multiplicando a corrente (em A) que flui pela célula pelo 
tempo (em s) que a corrente flui, obtemos a carga total que 


passa pela célula naquele tempo: 
С | 
Corrente Р х tempo (s) = carga (С) 


A relação entre carga e número de mols de elétrons é dada pela 
constante de Faraday, que, conforme vimos anteriormente, 
corresponde à carga, em coulombs, de 1 mol de elétrons. 
‚_ 96485€ 
тої дее 
Essas relações podem ser utilizadas para resolver problemas 
que envolvem a estequiometria de células eletrolíticas, como 


ilustra o Exemplo 18.10. 


= 
A vam ge % | 
| Fonte de 


potencial 


Objeto a 
ser revestido 


Cu?* (aq) 


su. Catodo 


Cu(s) —> 
Си? (ад) + 2 e7 


FIGURA 18.26 Célula Eletrolítica para a Deposicáo de Cobre Nesta 
célula, os íons cobre são depositados sobre outros metais. São 
necessários dois mol de elétrons para depositar um mol de átomos de 
cobre. 


EXEMPLO 18.10 Estequiometria da Eletrólise 


O ouro pode ser depositado usando uma solução contendo 
Au3+ segundo a meia reação: 


Au” (aq) + Зе ——> Au(s) 


Que massa de ouro (em gramas) é depositada por uma 
corrente de 5,5 A passando por 25 minutos? 


ORGANIZE Você tem a meia reação da deposição de ouro, 
que mostra a relação estequiométrica entre o número de mols 
de elétrons e o número de mols de ouro. Você também tem a 
corrente e sua duração. Você tem que determinar a massa de 
ouro que será depositada nesse tempo. 


DADOS: 3 mol dee : 1 mol de Au 
5,5 amp 


25 min 


DETERMINE: g de Au 


ESTRATÉGIA Você precisa determinar a quantidade de 
ouro, que está relacionada estequiometricamente ao número 
de elétrons que fluiu pela célula. Comece com o tempo em 
minutos e o converta em segundos. Em seguida, como a 
corrente é uma medida da carga por unidade de tempo, utilize 
a corrente e o tempo dados para determinar o número de 
coulombs. Você pode usar a constante de Faraday para 
calcular o número de mols de elétrons, e a estequiometria da 
reação para determinar o número de mols de ouro. 
Finalmente, utilize a massa molar do ouro para converter em 
massa de ouro. 


PLANO CONCEITUAL 


min s С , 
60s i 5,5 C 


1 min Is 96.485 С 


mol de e” , mol de Au , g de Au | 


1 mol de Au 196,97 g de Au 


3 mol dee” 1 mol de Au 


1 mol dee” 


RESOLVA Siga o plano conceitual para resolver o problema, 
cancelando unidades de modo a obter a massa de ouro. 


SOLUÇÃO 
2... 608 55€ Imoldee” lmobdeAu | 196,97 gde Au 
25 mm X — X х х — X — = 5,6 gde Au 
1 mim 1% 96.485 E 3 molde é 1 molde Au 


VERIFIQUE A resposta tem as unidades corretas (g de Au). 
A magnitude da resposta é razoável, se considerarmos que 10 
amps de corrente durante 1 hora é o equivalente a cerca de 
1/3 de mol de elétrons (verifique você mesmo), que 
produziria 1/9 de mol (ou cerca de 20 g) de ouro. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 18.10 


A prata pode ser depositada a partir de uma solução contendo Ag* de acordo 
com a meia reação: 


Ар (ад) + е ——> Ag(s) 


Quanto tempo (em minutos) levaria a deposição de 12 g de prata, utilizando 


uma corrente de 3,0 A? 


18.9 Corrosão: Reações Redox Indesejáveis 


Corrosão é a oxidação (geralmente) gradativa, e quase sempre 
indesejável, de metais que ficam expostos a agentes oxidantes 
no meio ambiente. Na Tabela 18.1 podemos verificar que a 
redução do oxigênio na presença de água tem um potencial de 
eletrodo de +0,40 V. 


Og) + 2H0() + де —> 40H (ag) E° = +0,40V 


Na presença de ácido, a redução do oxigênio tem um potencial 
de eletrodo ainda mais positivo, de +1,23 V. 


O(g) + 4Н (ад + 4е — 2 Н,0(0) E° = +1,23 V 


Portanto, а redução do oxigênio tem forte tendência а ocorrer, 
e pode causar a oxidação de outras substâncias, especialmente 
os metais. Observe que as meias reações de redução da 
maioria dos íons metálicos estão listadas abaixo das meias 
reações de redução do oxigênio na Tabela 18.1. Portanto, a 
oxidação (ou corrosão) desses metais é espontânea quando 
acoplada à redução do oxigênio. А corrosão é o oposto do 
processo pelo qual os metais são extraídos de seus minérios. 
Na extração, o metal livre é reduzido de seu minério. Na 
corrosão, o metal é oxidado. 


Um metal geralmente tem que ser reduzido para extraí-lo do seu minério. Na 
corrosão, o metal é oxidado de volta a seu estado mais natural. 

Considerando a facilidade com a qual os metais oxidam na 
presença de oxigênio, ácido e água, por que os metais são 
utilizados tão frequentemente como materiais de construção 
em primeiro lugar? Muitos metais formam óxidos que 
revestem a superfície do metal e evitam maior corrosão. Por 
exemplo, o alumínio metálico nu, com um potencial de 
eletrodo de —1,66 У, é rapidamente oxidado na presença do 
oxigênio. No entanto, o óxido que se forma na superfície do 
alumínio é o ALO». Em sua forma cristalina, o ALO, é a safira, 
uma substância altamente inerte e estruturalmente sólida. O 
revestimento de ALO; age para proteger o alumínio metálico 
subjacente, evitando maior corrosáo. 


O alumínio é estável porque seu óxido forma uma película protetora sobre o metal 
subjacente, evitando maior oxidação. 

No entanto, os óxidos de ferro não são estruturalmente 
estáveis e tendem a formar flocos que saem do metal 
subjacente, expondo-o a maior corrosão. Parte significativa do 
ferro produzido a cada ano é usada para substituir ferro 


enferrujado. A ferrugem é uma reação redox em que o ferro é 
oxidado segundo a meia reação vista a seguir: 


Fe(s) —> Ее "(ад +267 Е°=—045У 


A reação de oxidação tende a ocorrer em defeitos na superfície 
do ferro — conhecidos como regiões anódicas porque a 
oxidação está ocorrendo nesses locais — conforme mostra a 
Figura 18.27. Os elétrons produzidos na região anódica 
atravessam o metal até áreas chamadas de regiões catódicas, 
onde reagem com oxigênio e íons Н” dissolvidos na umidade. 
(Os íons Н” vêm do ácido carbónico, que naturalmente se 
forma em água, proveniente do dióxido de carbono presente 
no ar.) 

Og) + 4H'(ag) +4е —> 2H0(D) E° = +1,23 V 
A reação global tem um potencial de célula de +1,68 V e é 
altamente espontânea. 
2 Fe(s) + Ox(g) + 4Н (ад) — 2H,0(1) + 2 Fe**(aq) Efémia= +1,68 V 
Os íons Fe” formados nas regiões anódicas podem migrar 
através da umidade na superfície do ferro até as regiões 
catódicas, onde sofrem mais oxidação pela reação com mais 
oxigênio. 
4 Fe?" (aq) + Og) + (4 + 2n) H,0(1) —> 2 Fe,0; * пН,О(ѕ) + 8 H*(ag) 
A ferrugem é uma forma hidratada do óxido de ferro(IIN), cuja 
composição exata depende das condições nas quais ela se 


forma. 


O Enferrujamento do Ferro 


Ө 4 Fe?*(ag) + Og) + (4 + 2n) H20() — 2 Ее,О, - nH,0(s) + 8 H*(aq) 
A O, e Gotícula de água 


P” «й (4 + 2n) НО — 


o 
ЗИ а ни Região 
t 


catódica 


@Ө2кеб) —— 2 Fe?*(aq) + 4e7 


FIGURA 18.27 Corrosão do Ferro: Ferrugem A oxidação do ferro ocorre 
em regiões anódicas na superfície do metal. Os íons ferro migram para 
regiões catódicas, onde reagem com oxigênio e água formando a ferrugem. 


Um arranhão na pintura frequentemente permite a formação de ferrugem no ferro 


subjacente. 


Considere cada um dos componentes importantes, vistos a 


seguir, na formação da ferrugem: 


А umidade tem que estar presente para о 
enferrujamento ocorrer. A presença de água é 
necessária porque a água é um reagente na última 
reação e porque a carga (sejam elétrons ou íons) tem 
que estar livre para fluir entre as regiões anódicas e 
catódicas. 


Eletrólitos adicionais promovem o enferrujamento. A 
presença de um eletrólito (como o cloreto de sódio) na 
superfície do ferro promove o enferrujamento, porque 
ela intensifica o fluxo de corrente. É por isso que os 
carros enferrujam tão rapidamente em climas frios, em 
que as estradas são recobertas com sal, ou em áreas 
costeiras onde há a presença de água salgada. 


А presença de ácidos promove o enferrujamento. Como 
os íons Н" estão envolvidos na redução do oxigênio, о 
pH mais baixo intensifica a reação catódica e conduz 
mais rapidamente ao enferrujamento. 


К! 


Eletrodo 
de sacrifício Tubo 


de ferro 


Se um metal mais ativo que o ferro, como o magnésio ou o alumínio, está em 
contato elétrico com o ferro, o metal será oxidado no lugar do ferro. Esse princípio 
fundamenta o uso de eletrodos de sacrifício para evitar a corrosão do ferro. 


6d GALVANIZED 
BOX NAILS 


у" 


Nos pregos galvanizados, uma camada de zinco evita que o ferro subjacente 
enferruje. O zinco oxida-se no lugar do ferro, formando uma camada de óxido de 
zinco. 


Prevenção da Corrosão 


A prevenção do enferrujamento do ferro é uma indústria 
importante. A maneira mais óbvia de evitar a ferrugem é 
manter seco o ferro. Sem água, a reação redox não pode 
ocorrer. Outra maneira de evitar a ferrugem é revestir o ferro 
com uma substância que seja impermeável à água. Os carros, 
por exemplo, são pintados e selados para evitar a ferrugem. 
Um arranhão na pintura pode levar à formação de ferrugem no 
ferro subjacente. 


A ferrugem também pode ser evitada, colocando um 
eletrodo de sacrifício em contato elétrico com o ferro. O 
eletrodo de sacrificio deve ser constituído de um metal que se 
oxida mais facilmente do que o ferro, isto é, ele tem que estar 
abaixo do ferro (Tabela 18.1). O eletrodo de sacrifício oxida-se 
no lugar do ferro (assim como a espécie mais facilmente 
oxidada em uma mistura é aquela que se oxida), protegendo o 
ferro contra a oxidação. Uma maneira correlata de proteger o 
ferro contra ferrugem é revesti-lo com um metal que se oxida 
mais rapidamente que o ferro. Pregos galvanizados, por 
exemplo, são revestidos com uma fina camada de zinco. Como 
o zinco tem um potencial de eletrodo mais negativo do que o 
ferro, ele se oxidará no lugar do ferro subjacente (justamente 
como o faz um eletrodo de sacrifício). O óxido de zinco não é 
friável e permanece no prego como um revestimento protetor. 


иба). 
Associação Conceitual 18.8 Eletrodos de Sacrifício 


Qual dos metais vistos a seguir não age como eletrodo de 
sacrifício para o ferro? 


Zn, Mg, Mn, Cu 


REVISÃO DO CAPÍTULO 
Teste de Autoavaliação 


01. Balanceie a equação da reação redox vista a seguir (que ocorre em 
solução ácida) e escolha os coeficientes corretos para cada reagente e 


produto. 
_ VO» (ag) + _Snís) + __Н (аад) — _VO (ад) + 
Sn?" (aq) + H,0()) 


a) 21,4-21,2 


02. 


03. 


04. 


b) 11,2—111 

) 21,2—2,1, 

d) 212—212 

Que afirmativa é verdadeira para células voltaicas? 
a) Os elétrons fluem do anodo para o catodo. 


b) Os elétrons fluem do eletrodo mais negativamente carregado 
para о eletrodo mais positivamente carregado. 


c) Os elétrons fluem da energia potencial mais alta para a energia 
potencial mais baixa. 


d) Todas as opções anteriores. 

Utilize os dados da Tabela 18.1 para calcular o da reação. 
2 CIOx(g) + Pb(s) — 2 CIO) (aq) + РЬ? (ад) 

а) 1,77V 

b) 2,03V 

c) 0,821 

d) 1,08V 


Utilize os dados da Tabela 18.1 para determinar qual afirmativa é 
verdadeira para a célula voltaica vista a seguir. 


EA 
salina 
1 М de Agt 


Ag(s) 


05. 


06. 


07. 


O Sn é о anodo; о Ag é о catodo; os elétrons fluem da esquerda 
para a direita. 


O Sn é o catodo; o Ag é o anodo; os elétrons fluem da esquerda 
para a direita. 


O Sn é o anodo; o Ag é o catodo; os elétrons fluem da direita para 
a esquerda. 


O Sn é o catodo; o Ag é o anodo; os elétrons fluem da direita para 
a esquerda. 


Utilize os dados da Tabela 18.1 para determinar qual dos metais vistos 


a seguir não se dissolve em ácido clorídrico (HCI). 


Zn 
Cd 
Cu 
Fe 


O eletrodo de Zn/Zn* tem um potencial padrão de eletrodo de Р = — 


0,76 V. Como a energia potencial relativa de um elétron no eletrodo de 


Zn/Zn* se compara com a energia potencial de um elétron no 


eletrodo padrão de hidrogênio? 


а) 


Um elétron no eletrodo de 7п//п°* tem uma energia potencial 
maior do que um elétron no eletrodo padrão de hidrogênio. 


Um elétron no eletrodo de Zn/Zn** tem uma energia potencial 
menor do que um elétron no eletrodo padrão de hidrogênio. 


Um elétron no eletrodo de Zn/Zn** tem a mesma energia 
potencial que um elétron no eletrodo padrão de hidrogênio. 


Nada pode ser concluído a respeito da energia potencial de um 
elétron no potencial padrão de eletrodo. 


Utilize os dados da Tabela 18.1 para calcular o AGº da seguinte reação: 


2 МпОу (aq) + Cd(s) — 2 MnO, (aq) + Са? (ад) 


08. 


09. 


010. 


а) +30,9kJ 


b) —30,9К) 
o) —185К) 
d) +185k) 


Uma reação redox tem um E cuia = —0,56 V. O que você pode concluir а 
respeito da constante de equilíbrio (К) da reação? 


а) К<] 
b) K>1 
c) K=0 
d) Nada pode ser concluído a respeito de Ка partir do E caua- 


Determine Eua de uma célula eletroquímica com base na reação vista 
a seguir, com [Mn0;] = 2,0 M, [Н] = 1,0 Ме [Ag+] = 0,010 М. O 
E? иг da reação é +0,88 V. 


MnO; (aq) + 4H (ag) + 3 Ag(s)—> MnO-(s) 
+ 2 H20(1) + 3 Ag (aq) 


a) 0,831 
b) 1,00V 
o) 0,76V 
d) 0,93V 


Em uma célula eletroquímica, Q = 0,010 e K = 855. O que você pode 
concluir sobre К € E мы? 


а) Еа é positivo e E° «ua É negativo. 
b) Аг É negativo e E «ua É positivo. 
С) ЕЁ € E cuia SÃO ambos negativos. 


d) Еа € Euta SÃO ambos positivos. 


011. 


012. 


013. 


014. 


015. 


Que reação ocorre no anodo de uma bateria de armazenamento de 
chumbo? 


a) Zn(s) + 20H (aq) — Zn(OH)5(s) + 2е 

b) РЬО»(5) + HSO, (aq) + 3Н (ад + 2e — 
PbSOx(s) + 2 H>0(1) 

с) Pb(s) + НЅО (aq) — РЬЅО (х) + Н (ад) + 2 e7 

d) O(g) + 2H,0() + 4e — 40H (ag) 


Qual das reações vistas a seguir poderia ser utilizada para gerar 
eletricidade em uma célula eletroquímica voltaica? 


a) Pb%(aq) + Mgís) — Mg” (aq) + Pb(s) 

b) Zn? (aq) + Sn(s) — Sn?*(aq) + Zn(s) 

с) NaCl(ag) + AgNOs(ag) — AgCl(s) + NaNOs(ag) 
d) Nenhuma das opções acima 


Qual das reações vistas a seguir ocorre no catodo de uma célula 
eletrolítica contendo uma mistura de KCl e ZnCl, fundidos? 


а) K(s) > КЮ) + e” b) КУ) + €” — K(s) 
с) Zn) + 2e7—Zn(s) d) 2 C) — Clh(g) + 267 


Cobre é depositado sobre o catodo de uma célula eletrolítica contendo 


CuCl,(ag). Quanto tempo leva para depositar 111 mg de cobre com 
uma corrente de 3,8 A? 


a) 1,3x10s 
b) 445 
с) 895 
d) 225 


Que metal pode ser utilizado como eletrodo de sacrifício para evitar о 
enferrujamento de um tubo de ferro? 


a) Au 
b) Ag 
c) Cu 
d) Mn 


Respostas: 1.(a) 2.(d) 3.(d) 4.(a) 5.(c) 6.(a) 7.(c) 8.(a) 9.(b) 10. 
(d) 11.(c) 12.(a) 13.(0) 14.(с) 15.(d) 


Termos Importantes 
Secáo 18.3 


corrente elétrica 

célula eletroquímica 

célula voltaica (galvánica) 

célula eletrolítica 

meia célula 

eletrodo 

ampere (A) 

diferença de potencial 

volt (V) 

força eletromotriz (fem) 

potencial da célula (fem da célula) (E eua) 
potencial padrão da célula (fem padrão) (E° м) 
anodo 

catodo 

ponte salina 

Seção 18.4 

potencial padrão de eletrodo 

eletrodo padrão de hidrogênio (EPH) 
Seção 18.5 


constante de Faraday (Р) 


Seção 18.6 

equação de Nernst 

Seção 18.7 

bateria de célula seca 

bateria alcalina 

bateria de chumbo-ácido 

bateria de níquel-cádmio (NiCd) 
bateria níquel-metal hidreto (NiMH) 
bateria de íons de lítio 

célula de combustível 

Seção 18.8 

eletrólise 

Seção 18.9 


Corrosão 


Conceitos Fundamentais 
Tirando a Tomada da Rede Elétrica (18.1) 


> Reações de oxidação-redução são reações em que os 
elétrons são transferidos de um reagente para outro. 


> Na forma mais comum de célula de combustível, uma 
corrente elétrica é criada, à medida que o hidrogênio é 
oxidado e o oxigênio é reduzido; a água é o único produto. 


Balanceamento de Equações de Oxidação-Redução (18.2) 


»> Oxidação é a perda de elétrons e corresponde a um aumento 
do estado de oxidação; redução é o ganho de elétrons e 
corresponde a uma diminuição do estado de oxidação. 


b Podemos balancear reações redox usando o método das 
meias reações, по qual as reações de oxidação e redução 
são balanceadas separadamente e, então, somadas. Esse 
método difere ligeiramente para reações redox em soluções 
ácidas e em soluções básicas. 


Células Voltaicas (ou Galvânicas): Gerando Eletricidade a Partir 
de Reações Químicas Espontâneas (18.3) 


> Uma célula eletroquímica voltaica separa os reagentes de 
uma reação redox espontânea em duas meias células que 
são conectadas por um fio e por um meio para trocar íons 
de modo a gerar eletricidade. 


> Em uma célula eletroquímica, o eletrodo onde ocorre 
oxidação é o anodo, e eletrodo onde ocorre redução é o 
catodo; os elétrons fluem do anodo para o catodo. 


»> A taxa do fluxo de elétrons através de um fio é medida em 
amperes (A), e o potencial da célula é medido em volts (V). 


> Comumente é utilizada uma ponte salina para permitir que 
os íons fluam entre as soluções das meias células e evitem o 
acúmulo de carga. 


> Diagrama da célula, ou notação em barras, é uma técnica 
para simbolizar células eletroquímicas de maneira concisa 
pela separação dos componentes da reação utilizando barras 
ou vírgulas. 


Potenciais Padrão de Eletrodo (18.4) 


> Os potenciais de eletrodo das meias células são medidos em 
relação ao do eletrodo padrão de hidrogênio, ao qual é 
atribuído um potencial de eletrodo igual a zero em 
condições padrão (concentrações das soluções 1 М, 
pressões dos gases 1 atm, e uma temperatura de 25 °С). 


Uma espécie com um Ё° altamente positivo tem forte 
tendência a atrair elétrons e sofrer redução (e, desse modo, 
é um excelente agente oxidante). 


> Uma espécie com um £” altamente negativo tem forte 
tendência a repelir elétrons e sofrer oxidação (e, desse 
modo, é um excelente agente redutor). 


Potencial de Célula, Energia Livre e Constante de Equilíbrio 
(18.5) 


> Em uma reação espontânea, é positivo, a variação de 
energia livre (AGº) é negativa, е a constante de equilibrio 
(K) é maior do que 1. 


> Em uma reação não espontânea, é negativo, AG” é positiva, 
e K é menor do que 1. 


> Como Е.а, AGº e К estão todos relacionados com a 
espontaneidade, podemos deduzir equações relacionando 
todas essas grandezas. 


Potencial de Célula e Concentração (18.6) 


> O potencial padrão da célula (Eº eua) está relacionado ao 
potencial de célula (Ecsua) pela equação de Nernst, Е. = 
E ыа — (0,0592 V/n) log O. 


> Conforme mostrado pela equação de Nernst, Eca está 
relacionado ao quociente de reação (О); Е... € igual a zero 
quando O é igual a K. 


> Em uma célula de concentração, as reações em ambos os 
eletrodos são idênticas e os elétrons fluem devido a uma 
diferença de concentração. As células nervosas constituem 
um exemplo biológico de células de concentração. 


Baterias: Utilizando a Química para Gerar Eletricidade (18.7) 


> Baterias são células voltaicas em uma única unidade. 


> As baterias de célula seca, incluindo as baterias alcalinas, 
não contêm grande quantidade de água. 


> As reações em baterias recarregáveis, como as baterias de 
chumboácido, de níquel-cádmio, de níquel-hidreto de metal 
e de íons de lítio podem ser invertidas. 


> As células de combustível são semelhantes às baterias, 
exceto que os reagentes da célula de combustível têm que 
ser reabastecidos continuamente a partir de uma fonte 
externa. 


Eletrólise: Forçando a Ocorrência de Reações Químicas Não 
Espontâneas Através da Eletricidade (18.8) 


> Uma célula eletroquímica de eletrólise difere de uma célula 
voltaica nos seguintes quesitos: (1) uma carga elétrica é 
utilizada para forçar a reação a ocorrer, e (2) embora o 
anodo ainda seja o sítio de oxidação, e o catodo seja o sítio 
de redução, eles são representados por sinais opostos 
aqueles de uma célula voltaica (anodo +, catodo —). 


> Nas reações eletrolíticas, o ânion é oxidado; se houver mais 
de um ánion, o ánion com o Е mais negativo será oxidado. 


> Podemos usar a estequiometria para calcular a quantidade 
de reagentes consumidos ou produtos gerados em uma 
célula eletrolítica. 


Corrosão: Reações Redox Indesejáveis (18.9) 


> Corrosão é a oxidação indesejável do metal por agentes 
oxidantes do meio ambiente. 


> Quando alguns metais, como o alumínio, se oxidam, eles 
formam um composto estável que evita maior oxidação. O 
ferro, no entanto, não forma um composto estruturalmente 


estável quando oxidado e, portanto, a ferrugem forma 
flocos e expõe mais ferro à corrosão. 


> A corrosão do ferro pode ser evitada, impedindo o contato 
com a água, minimizando a presença de eletrólitos e ácidos, 
ou utilizando um eletrodo de sacrificio. 
Principais Equações e Relações 
Definição de Ampere (18.3) 
1A=1C/s 
Definicáo do Volt (18.3) 
1V=1J/C 
Eletrodo Padráo de Hidrogénio (18.4) 


2H*(aq) + 2e — Н) E° = 0,00 V 


Equacáo do Potencial de Célula (18.4) 


E саша = E catodo o E inodo 
Relação entre AGO e E éul (18.5) 
кан 96.485 С 
АС" = —пЁ Е célula = — 
mol de e 
Relação entre E sua € K (18.5) 
_ 0,0592 V 


E о 


célula 


log K (а 25 °С) 
п 


А Equação де Nernst (18.6) 


a 0,0592 V ‚© 
Е саша = Е саша Е n log Q (а 25 °С) 


Principais Resultados do Aprendizado 


Objetivos do Capítulo Avaliação 


Método das Meias Reações para 
Balancear Equações Redox Aquosas em 
Solução Ácida (18.2) 


Balanceamento de Reações Redox que 
Ocorrem em Solução Básica (18.2) 


Cálculo dos Potenciais Padrão das Células 
Eletroquímicas a Partir dos Potenciais 
Padrão de Eletrodo das Meias Reações 
(18.4) 


|. | 


Alta 
energia 
potencial | Did 
energia 
potencial | 
Sentido 
do fluxo 
espontáneo 


Previsão de Reações Redox Espontáneas 
e Representação Esquemática de Células 
Eletroquímicas (18.4) 


Relação entre AGº e E cuia (18.5) 


Relação entre E «ua € K (18.5) 


AG? 


Cálculo de Eua em Condições Diferentes 
das Condições Padrão (18.6) 


Previsão dos Produtos de Reações de 


Exemplos 18.1, 18.2 Exercício de 
Revisão 18.1, 18.2 Exercícios 37-40 


Exemplo 18.3 Exercício de Revisão 
18.3 Exercícios 41, 42 


Exemplo 18.4 Exercício de Revisão 
18.4 Exercícios 45, 46, 61, 62 


Exemplo 18.5 Exercício de Revisão 
18.5 Exercícios 43, 44, 47, 48, 51-54 


Exemplo 18.6 Exercício de Revisão 
18.6 Exercícios 65, 66 


Exemplo 18.7 Exercício de Revisão 
18.7 Exercícios 67-72 


Exemplo 18.8 Exercício de Revisão 
18.8 Exercícios 73-78 


Exemplo 18.9 Exercício de Revisão 


Eletrólise (18.8) 18.9 Exercícios 91-96 


Estequiometria da Eletrólise (18.8) Exemplo 18.10 Exercício de Revisão 


18.10 Exercícios 99-102 


EXERCÍCIOS 


Questões de Revisão 

1. Em eletroquímica, para quais finalidades as reações 
redox espontâneas são utilizadas? 

2. Em eletroquimica, que tipo de reação pode ser induzida 
pela eletricidade? 

3. Dê as definições básicas de oxidação e redução e 
explique o procedimento básico para balancear reações 
redox. 

4. Explique a diferença entre uma célula eletroquímica 
voltaica (ou galvânica) e uma eletrolítica. 

5. Que reação (oxidação ou redução) ocorre no anodo de 
uma célula voltaica? Qual é o sinal do anodo? Os 
elétrons fluem em direção ao anodo ou se afastam dele? 

6. Que reação (oxidação ou redução) ocorre no catodo de 
uma célula voltaica? Qual é o sinal do catodo? Os 
elétrons fluem em direção ao catodo ou se afastam dele? 

7. Explique a finalidade de uma ponte salina em uma 
célula eletroquímica. 

8. Que unidade é utilizada para medir a magnitude da 


corrente elétrica? Que unidade é utilizada para medir a 
magnitude de uma diferença de potencial? Explique 
como a corrente elétrica e a diferença de potencial se 
distinguem. 


10. 


11. 


12. 


13. 


14. 


15. 


16. 


17. 
18. 


Qual é a definição do potencial padrão da célula (Es)? 
O que implica um potencial padrão da célula grande e 
positivo em relação à espontaneidade da reação redox 
que ocorre na célula? O que implica um potencial 
padrão da célula negativo em relação à reação? 


Descreva as características básicas de um diagrama de 
célula (ou notação em barras) de uma célula 
eletroquímica. 


Por que algumas células eletroquímicas utilizam 
eletrodos inertes como a platina? 


Descreva o eletrodo padrão de hidrogênio (EPH) e 
explique seu uso na determinação de potenciais padrão 
de eletrodo. 


Como o potencial da célula para uma célula 
eletroquímica (Ёма) está relacionado aos potenciais das 
meias células? 


Um potencial de eletrodo positivo e grande indica um 
forte agente oxidante ou um forte agente redutor? E um 
potencial de eletrodo negativo e grande? 


Uma reação redox espontânea é obtida por combinação 
de alguma meia reação de redução com outra meia 
reação acima dela ou com uma abaixo dela na Tabela 
18.12 


Como a Tabela 18.1 pode ser usada para prever se um 
metal se dissolverá ou não em НСІ? E em HNO;? 


Explique por que Eº eua, € К estão inter-relacionados. 


Uma reação redox com uma constante de equilíbrio 
pequena (K < 1) tem um positivo ou negativo, ou tem 
um positivo ou negativo? 


19. 


20. 


21. 


22. 


23; 


24. 


25. 


26. 


27. 
28. 


29. 


30. 


Como o Eua depende das concentrações dos reagentes 
e produtos na reação redox que ocorre na célula? Que 
efeito o aumento da concentração de um reagente tem 
no Eemia? E О aumento da concentração de um produto? 


Utilize a equação de Nernst para mostrar que Eca = 
E" ыа em condições padrão. 


O que é uma célula eletroquímica de concentração? 


Quais são as reações no anodo e no catodo em uma 
bateria de célula seca comum? E em uma bateria 
alcalina? 


Quais são as reações no anodo e no catodo em uma 
bateria de armazenamento de chumbo-ácido? O que 
acontece quando a bateria é recarregada? 


Quais são os três tipos comuns de baterias recarregáveis 
portáteis, e como cada uma funciona? 


O que é uma célula de combustível? Qual é o tipo mais 
comum de célula de combustível, e quais reações 
ocorrem em seu anodo e catodo? 


Explique como funciona um bafômetro com célula de 
combustível. 


Liste algumas aplicações da eletrólise. 


O anodo de uma célula eletrolítica tem que ser ligado a 
que terminal — positivo ou negativo — da fonte elétrica? 


Que espécie é oxidada e que espécie é reduzida na 
eletrólise de um sal puro fundido? 


Se uma célula eletrolítica contém uma mistura de 
espécies que podem ser oxidadas, como você determina 
qual espécie realmente será oxidada? Se ela contém uma 


mistura de espécies que podem ser reduzidas, como 
você determina qual espécie realmente será reduzida? 


31. Por que a eletrólise de uma solução de cloreto de sódio 
aquosa produz hidrogênio gasoso no catodo? 


32. O que é sobretensáo em uma célula eletroquímica? Por 
que ela é importante? 
33. Сото a corrente que flui através de uma célula 


eletrolítica está relacionada à quantidade de produto 
gerado na reação redox? 


34. O que é corrosão? Por que a corrosão é um problema 
apenas para alguns metais (como o ferro)? 


35. Explique a função de cada um dos quesitos na promoção 
da corrosão: umidade, eletrólitos e ácidos. 


36. Como a corrosão do ferro pode ser evitada? 


Problemas por Tópico 


Nota: As respostas para todos os Problemas de numeração 
impar, numerados em azul, podem ser encontradas no 
Apêndice III. Os exercícios na seção de Problemas por Tópico 
estão emparelhados, sendo que cada problema de número 
impar é seguido de um problema de número par envolvendo o 
mesmo assunto. Os exercícios na seção de Problemas 
Cumulativos também estão emparelhados, mas de forma 
menos rigorosa. (Os Problemas de Desafio e os Problemas 
Conceituais, devido à sua natureza, não estão emparelhados.) 


Balanceamento de Reações Redox 


37.  Balanceie cada uma das reações redox, vistas a seguir, 
que ocorrem em solução aquosa ácida. 


а. K(s) + Сг° (ад) ——> Cr(s) + K*(aq) 
b. Al(s) + БЕе2*(а4) —> AP*(ag) + Fe(s) 
с. BrO, (aq) + N>Hu(g) — Br (aq) + №2) 
38. Balanceie cada uma das reações redox, vistas a seguir, 
que ocorrem em solução aquosa ácida. 


а. Zn(s) + Sn?*(aq) — Zn** (aq) + Sn(s) 
b. Mg(s) + Cr (ад) — Ме? (ag) + Crís) 
с. МпО, (aq) + Al(s) —> Mn?* (aq) + AP* (ag) 
39.  Balanceie cada uma das reações redox, vistas a seguir, 
que ocorrem em solugáo aquosa ácida. 


a. PbO(s) + T (aq) ——> Pb?* (aq) + Lis) 
b. SO; (aq) + MnO; (aq) —> SO? (aq) + Mn?” (ag) 
с. S0; (aq) + Ch(g) — 502 (aq) + Cl (ag) 
40. Balanceie cada uma das reações redox, vistas a seguir, 
que ocorrem em solução aquosa ácida. 


а. I (aq) + NO; (aq) —> Lx(s) + NO(g) 
b. CIO, (ag) + СІ (ад) — CIO; (aq) + Cly(g) 
с. NO; (aq) + Sn” (aq) —> Sn**(aq) + NO(g) 
41.  Balanceie cada uma das reações redox, vistas a seguir, 
que ocorrem em solugáo aquosa básica. 


a. Н,0.(а4) + СІО ад) — CIO; (ag) + О) 
b. Al(s) + МпО; (aq) — MnOs(s) + АКОН); (aq) 
с. Chie) ——> CI (ag) + CIO (ag) 
42. Balanceie cada uma das reações redox, vistas a seguir, 
que ocorrem em solugáo aquosa básica. 


a. MnO; (aq) + Br (аад) — MnOs(s) + BrO; (ag) 

b. Ag(s) + CN (ag) + Oxe) ——> Ag(CN) (aq) 

с. NO; (aq) + Al(s) э NHx(g) + AlO; (ag) 
Células Voltaicas, Potenciais Padráo da Célula e Sentido da 
Espontaneidade 


43.  Esquematize uma célula voltaica para cada reação redox 
vista a seguir. Marque о anodo e o catodo e indique a 
meia reação que ocorre em cada eletrodo e as espécies 


presentes em cada solução. Indique também o sentido do 
fluxo de elétrons. 


a. 2 Ag (aq) + Pb(s) — 2 Ag(s) + Pb?* (ад) 
b. 2 CIO(g) + 21 (aq) — 2 CIO; (ag) + Ls) 
с. Og) + 4H*(aq) + 2 Zn(s) — 2 Н,0(0) + 2 Zn** (ag) 

44. Esquematize uma célula voltaica para cada reação redox 
vista a seguir. Marque o anodo е o catodo е indique a 
meia reação que ocorre em cada eletrodo e as espécies 
presentes em cada solução. Indique também o sentido do 
fluxo de elétrons. 

a. Ni? (aq) + Mg(s) — Ni(s) + Mg?* (ag) 
b. 2 H*(aq) + Fe(s) — Hx(g) + Fe?" (ag) 
с. 2NO; (aq) + 8 Н (ад) + 3 Cu(s) —> 
2 NO(g) + 4 H,0(1) + 3 Си? (aq) 

45. Calcule o potencial padráo da célula para cada uma das 

células eletroquímicas do Problema 43. 


46. Calcule o potencial padrão da célula para cada uma das 
células eletroquímicas do Problema 44. 


47. Considere a seguinte célula voltaica: 


Fe(s) Сг($) 
/ 
Ponte salina 
contendo 
KNOx(aq) 


1 M de Еег?+ 


cf 

1 M de Cr** 

a. Determine o sentido do fluxo de elétrons e indique o 
anodo e o catodo. 


b. Escreva a equação balanceada da reação global e 
calcule o Ем. 


c. Marque cada eletrodo como negativo ou positivo. 


48. 


49. 


50. 


AL 


52. 


d. Indique o sentido do fluxo de ânions e cátions па 
ponte salina. 


Considere a seguinte célula voltaica: 


Pb(s) ; «= СЬ() 


| 
En | 
| ponto salina HL 
contendo | 
MÍ Nano, (ао HIM | | 
1 М de Pb?* | 
IMdecl* ~ 
a. Determine o sentido do fluxo de elétrons e indique o 


anodo e o catodo. 


b. Escreva a equação balanceada da reação global e 
calcule о Eº мм. 


c. Marque cada eletrodo como negativo ou positivo. 


d. Indique o sentido do fluxo de ânions e cátions na 
ponte salina. 


Utilize a notação em barras para representar cada célula 
eletroquímica do Problema 43. 


Utilize a notação em barras para representar cada célula 
eletroquímica do Problema 44. 


Faça um esquema da célula voltaica representada pela 
notação em barras vista a seguir. Escreva a equação 
balanceada global da reação e calcule o E’ stua- 


Snís) | Sn?* (ag) || NO(g) 


NO, (aq), Н (ада) |Pt(s) 


Faça um esquema da célula voltaica representada pela 
notação em linha a seguir. Escreva a equação balanceada 
global da reação e calcule о E? seua- 


53. 


54. 


55. 


56. 


37. 


58. 


po 


any 


о р 


Mn(s) | Mn?* (ag) || CIO, (ад) 


CIO»(g) |Pt(s) 


Determine se cada uma das reações redox, vistas a 
seguir, ocorre ou não espontaneamente no sentido 
direto. 

Ni(s) + 7п° (ад) —> Мї (ад) + Zn(s) 

Ni(s) + РЬ? (aq) —> Мї (ад) + Pb(s) 

Al(s) + 3 Ар (аад) ——> Al” (aq) + 3 Agís) 

Pb(s) + Mn?*(aq) ——> Pb?*(aq) + Mn(s) 

Determine se cada uma das reações redox, vistas a 
seguir, ocorre ou não espontaneamente no sentido 
direto. 

Ca”* (aq) + Zn(s) —> Са(ѕ) + Zn”* (aq) 


2 Ag (aq) + Ni(s) — 2 Ag(s) + NÉ” (ag) 
Fe(s) + Мп? (aq) — Fe?* (aq) + Mn(s) 


‚ 2Al(s) + 3 Pb?*(ag) — 2 AP*(ag) + 3 Pb(s) 


Que metal você poderia utilizar para reduzir íons Mn”, 
mas não íons Mg”? 


Que metal poderia ser oxidado com uma solução de 
Sn?”*, mas não com uma solução de Fe”? 


Determine se cada metal visto a seguir se dissolve ou 
não em НСІ ІМ. Para os metais que realmente se 
dissolvem, escreva a reação redox balanceada que 
mostra o que acontece quando o metal se dissolve. 


a. Al 
b. Ag 
c. Pb 


Determine se cada metal visto a seguir se dissolve ou 
não em НСІ ІМ. Para os metais que realmente se 
dissolvem, escreva a reação redox balanceada que 
mostra o que acontece quando o metal se dissolve. 


a. Cu 


59. 


60. 


61. 


62. 


63. 


b. Fe 
c. Au 


Determine se cada metal visto a seguir se dissolve ou 
não em HNO, 1M. Para os metais que realmente se 
dissolvem, escreva a reação redox balanceada que 
mostra o que acontece quando o metal se dissolve. 


a. Cu 
b. Au 


Determine se cada metal visto a seguir se dissolve ou 
não em HNO, 1M. Para os metais que realmente se 
dissolvem, escreva a reação redox balanceada que 
mostra o que acontece quando o metal se dissolve. 


a. Au 
b. Cr 


Calcule o de cada reação redox balanceada, vista a 
seguir, e determine se a reação é espontânea conforme 
escrito. 


. 2 Cu(s) + Ми? (aq) —> 2 Си (ад) + Mn(s) 
b. MnOx(s) + 4 H'(ag) + Zn(s) —> 


Мп? (aq) + 2 НО) + Zn” (aq) 


с. Cl(g) + 2F (ад) ——> EFx(g) + 2 СІ (ag) 


Calcule o de cada reação redox balanceada, vista a 
seguir, e determine se a reação é espontânea conforme 
escrito. 


a. O(g) + 2 H,0(1) + 4 Ag(s) — 40H (ag) + 4 Ag (ад) 
b. Brx(1) + 21 (ад) — 2 Br (aq) + h(s) 
с. PbOx(s) + 4H*(ag) + Snís) — 


Pb?* (aq) + 2 HOU) + Sn?* (ag) 
Que cátion metálico é o melhor agente oxidante? 


a. Pb? 


с. Ее” 
а. Sn? 


64. Que cátion metálico é o melhor agente redutor? 


a. Mn 
b. Al 
с. Ni 
d. Cr 


Potencial de Célula, Energia Livre e Constante de Equilíbrio 


65. Utilize os potenciais de eletrodo tabulados para calcular 
o de cada reação a seguir, a 25 °С. 
а. РЬ? (ад) + Mg(s) — Pb(s) + Мр” (ag) 
b. Br!) + 2 CI (aq) — 2 Br (aq) + Cly(g) 
с. MnOs(s) + 4H (ag) + Cu(s) ——> 
Mn?* (aq) + 2 H20(1) + Си? (ад) 
66. Utilize os potenciais de eletrodo tabulados para calcular 
o de cada reação a seguir, a 25 °С. 


а. 2 Ее?+(а4) + 3 Sn(s) — 2 Fe(s) + 3 Sn?*(ag) 
b. O(g) + 2 H,0(1) + 2 Cu(s) —> 
40H (ag) + 2 Cu** (ад) 
с. Br(l) + 21 (ag) —— 2 Br (ag) + Ix(s) 
67. Calcule a constante de equilíbrio de cada uma das 
reações do Problema 65. 


68. Calcule a constante de equilíbrio de cada uma das 
reações do Problema 66. 


69. Calcule a constante de equilíbrio da reação entre o Ni?* 
(ад) e Cd(s) (a 25 °С). 


70. Calcule a constante de equilíbrio da reação entre o Fe? 
(aq) e Zn(s) (a 25 °С). 


71. 


72. 


Calcule o АС°, е Eº ema O de uma reação redox com и = 
2 que tem uma constante de equilíbrio de K = 25 (a 25 
°С). 


Calcule о AG”, e o E“, de uma reação redox com n = 
3 que tem uma constante de equilíbrio de K = 0,050 (a 
25 °С). 


Condições Diferentes das Condições Padrão e a Equação de 
Nernst 


73, 


74. 


78. 


Uma célula voltaica emprega а reação redox vista a 
seguir: 
Sn?* (aq) + Mn(s) —> Sn(s) + Mn?* (ag) 


Calcule o potencial de célula, a 25 °С, em cada um dos 
seguintes conjuntos de condições: 


a. condições padrão 
b. [Sn”] = 0,0100 М; [Mn*] = 2,00 M 
с. [502] = 2,00 М; [Mn?] = 0,0100 M 


Uma célula voltaica emprega a reação redox vista a 
seguir: 

2 Ее? (aq) + 3 Mg(s) — 2 Fels) + 3 Ме” (ag) 
Calcule o potencial de célula, a 25 °С, em cada um dos 
conjuntos de condições. 


a. condições padrão 


b. [Ее] = 1,0 х 10° М; [Mg?*] = 2,50 M 


с. [Fe] = 2,00 М; [Mg”] = 1,5 x 10° М 


Uma célula eletroquímica é baseada nas duas meias 
reações vistas a seguir: 


76. 


Th 


78. 


TS, 


Ox: Pb(s) — РЬ? (aq, 0,10 M) + 2 e7 


Red: МпО, (ag, 1,50 M) + 4H*(ag, 2,0 M) + Зе — 
МпО,($) +2 H>0(1) 


Calcule o potencial de célula, a 25 °С. 
Uma célula eletroquímica é baseada nas duas meias 
reações vistas a seguir: 

Ox: Sn(s) —> Sn?*(ag, 2,00 М) + 2e 

Red: CIO»(g, 0,100 atm) + e — CIO; (ag, 2,00 М) 


Calcule o potencial de célula, a 25 °С. 


Uma célula voltaica consiste em uma meia célula de 
Zn/Zn?* e uma meia célula de Ni/Ni”*, a 25 °С. As 
concentrações iniciais de Ni? e Zn” são 1,50 М e 0,100 
M, respectivamente. 


a. Qual ёо valor inicial do potencial de célula? 


b. Qual será o potencial de célula quando a 
concentração de Ni” tiver caído para 0,500 М? 


с. Quais serão as concentrações de Ni?” e Zn” quando 
o potencial de célula cair para 0,45 У? 


Uma célula voltaica consiste em uma meia célula de 
Pb/Pb* e uma meia célula de Cu/Cu?*, a 25 °С. As 
concentrações iniciais de Pb?! e Cu?! são 0,0500 М e 
1,50 М, respectivamente. 


a. Ооа ёо valor inicial do potencial de célula? 


b. Qual será o potencial de célula quando a 
concentração de Cu” tiver caído para 0,200 М? 


с. Quais serão as concentrações de Pb?! е Cu” quando 
o potencial de célula cair para 0,35 У? 


Faça um esquema de uma célula de concentração que 
utiliza duas meias células de Zn/Zn?*. A concentração de 
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Zn?* em uma das meias células é 2,0 M e a concentração 
da outra meia célula é 1,0 x 10º M. Marque o anodo e o 
catodo e indique a meia reação que ocorre em cada 
eletrodo. Indique também o sentido do fluxo de elétrons. 


Considere a célula de concentração vista a seguir: 


Ponte salina 
contendo 
NaNO;(ag) 


2,5 М de Pb?+ 


5,0 х 1072M de Pb?* 
a. Indique o anodo e o catodo. 


b. Indique o sentido do fluxo de elétrons. 


с. Indique o que acontece com a concentração de Pb” 
de cada meia célula. 


Uma célula de concentração consiste em duas meias 
células de Sn/Sn”*. A célula tem um potencial de 0,10 V, 
a 25 °С. Qual a proporção entre as concentrações de Sn? 
nas duas meias células? 


Uma célula de concentração de Cu/Cu?” tem uma 
diferença de potencial de 0,22 V, a 25 °С. A 
concentração de Cu?! em uma das meias células é 1,5 x 
10º M. Qual a concentração de Cu?! na outra meia 
célula? (Suponha que a concentração na célula 
desconhecida seja a menor das duas concentrações.) 


Baterias, Células de Combustível e Corrosão 
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Determine a proporção ótima entre a massa de Zn e de 
MnO, em uma bateria alcalina. 


Que massa de sulfato de chumbo é formada em uma 
bateria de chumbo-ácido quando 1,00 g de Pb sofre 
oxidação? 


Consulte os valores tabulados de no Apêndice IIB para 
calcular o de uma célula de combustível que utiliza 
areação entre o gás metano (CH,) e o oxigênio 
formando dióxido de carbono e água gasosa. 


Refira-se aos valores tabulados de no Apêndice IIB para 
calcular o do bafômetro com célula de combustível que 
utiliza a reação vista a seguir. (O do HC,H,0,(g) = — 
374,2 kJ/mol.) 

CH,CH,0H(g) + O(g) —> HC,H,0»(g) + H,O(g) 


Determine se, ao revestir o ferro, cada metal visto a 
seguir evitaria ou não a corrosão do ferro. 


a. Zn 
b. Sn 
c. Mn 


Determine se, ao revestir o ferro, cada metal visto a 
seguir evitaria ou não a corrosão do ferro. 


a. Mg 
b. Cr 
c. Cu 


Células Eletrolíticas e Eletrólise 


89. 


Considere a célula eletrolítica: 
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Ni(s) í 1 Cdís) 
| / | 


/ 
Ponte salina 


a. Determine o anodo e o catodo e indique as meias 
reações que ocorrem em cada um. 


b. Indique o sentido do fluxo de elétrons. 


c. Marque os terminais na bateria como positivo ou 
negativo e calcule a voltagem mínima necessária 
para conduzir a reação. 


r 


Desenhe uma célula eletrolítica em que o Mn” é 
reduzido a Mn e o Sn é oxidado a Sn”. Marque o anodo 
e o catodo, indique o sentido do fluxo de elétrons e 
escreva a equação da meia reação que ocorre em cada 
eletrodo. Que diferença de potencial mínima é 
necessária para provocar a reação? 


Escreva equações das meias reações que ocorrem na 
eletrólise do brometo de potássio fundido. 


Que produtos são obtidos na eletrólise do Nal fundido? 


Escreva equações das meias reações que ocorrem na 
eletrólise de uma mistura de brometo de potássio 
fundido e brometo de lítio fundido. 


Que produtos são obtidos na eletrólise de uma mistura 
fundida de KI e KBr? 
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Escreva equações das meias reações, que ocorrem no 
anodo e catodo, na eletrólise de cada solução aquosa 
vista a seguir: 


a. NaBr(ag) 
b. Pbl(ag) 
с. Na,S0O,(aq) 


Escreva equações das meias reações, que ocorrem no 
anodo e catodo, na eletrólise de cada solução aquosa 
vista a seguir: 


a. NI(NO;)(ag) 
b. KCl(ag) 
с. CuBr,(ag) 


Faca um esquema de uma célula eletrolítica que 
deposita cobre nas superfícies de outros metais. Marque 
o anodo e o catodo e indique as reações que ocorrem em 
cada um. 


Faca um esquema de uma célula eletrolítica que 
deposita níquel nas superfícies de outros metais. Marque 
o anodo e o catodo e indique as reações que ocorrem em 
cada um. 


O cobre pode ser depositado no catodo de uma célula 
eletrolítica pela meia reação: 

Си? (aq) + 2е —> Cu(s) 
Quanto tempo levaria para que uma massa de 325 mg de 
cobre fosse depositada em uma corrente de 5,6 A? 
A prata pode ser depositada no catodo de uma célula 
eletrolítica pela meia reação: 


Ag (aq) + е э Agís) 
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Que massa de prata seria depositada no catodo, se uma 
corrente de 6,8 A fluísse pela célula por 72 minutos? 


Uma fonte importante de sódio metálico é a eletrólise do 
cloreto de sódio fundido. Que magnitude de corrente 
produz 1,0 kg de sódio metálico em 1 hora? 


Que massa de alumínio metálico pode ser produzida por 
hora na eletrólise de um sal de alumínio fundido por 
uma corrente de 25 A? 


Problemas Cumulativos 
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Considere a reação redox não balanceada vista a seguir: 
МпО, (aq) + Zn(s) — Мп? (aq) + Zn?” (aq) 


Balanceie a equação e determine o volume de uma 
solução 0,500 М de KMnO, necessária para reagir 
completamente com 2,85 g de Zn. 


Considere a reação redox não balanceada vista a seguir: 
Сг;О; (aq) + Cu(s) — Сг? (аф) + Си? (aq) 


Balanceie a equação e determine o volume de uma 
solução 0,850 М de K,Cr,O, necessária para reagir 
completamente com 5,25 g de Cu. 


Considere a visão molecular de uma tira de Al e uma 
solução de Cu?” apresentadas a seguir. Desenhe um 
esquema semelhante, mostrando o que acontece com os 
átomos e íons depois que a tira de Al é submersa na 
solução por alguns minutos. 


106. Considere a visão molecular de uma 


eletroquímica envolvendo a reação global: 


Zn(s) + N? (aq) —> Улаф) + Ni(s) 


*. 


| 


Ponte salina 


Zn Ni 


célula 


Desenhe um esquema semelhante da célula depois de 


ela ter gerado uma quantidade substancial de corrente 


elétrica. 


107. Determine se o HI pode dissolver cada uma das 


seguintes amostras de metal. Se for possível, escreva a 


reação química balanceada que mostra como o metal se 


dissolve no HI e determine o volume mínimo de HI 3,5 


M necessário para dissolver completamente a amostra. 


а. 2,15 gde Al 
b. 4,85 g de Cu 
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с. 2,42 gde Ag 


Determine se o HNO; pode dissolver cada uma das 
seguintes amostras de metal. Se for possível, escreva a 
reacáo química balanceada que mostra como o metal se 
dissolve no HNO; e determine o volume mínimo de 
HNO, 6,0 М necessário para dissolver completamente a 
amostra. 


a. 5,90 g de Au 
b. 2,55 g de Cu 
с. 4,83 g de Sn 


O potencial da célula para a célula eletroquímica vista a 
seguir depende do pH da solução presente na meia 
célula do anodo. 


Pr(s)| Hg, | atm) Н (ад, ? M)| Cu** (aq, 1,0 M)| Cuts) 
Qual é o pH da solução, se Еш € 355 mV? 


O potencial da célula para a célula eletroquímica vista a 
seguir depende da concentração de ouro presente na 
meia célula do catodo. 


Pis) |Ho(g, 1,0 айт)|Н (аа, 1,0 М) [Аи (ад, ? М) | Ац) 


Qual é a concentração de Au** na solução, se Em ё 
1,22 V? 


Um amigo deseja que você invista em uma nova bateria 
que ele projetou e que produz 24 V em uma única célula 
voltaica. Por que você deverá ter cuidado ao investir 
nessa bateria? 


Que voltagem pode ser teoricamente obtida de uma 
bateria em que o metal lítio é oxidado e o flúor gasoso é 
reduzido? Por que essa bateria poderia ser difícil de ser 
produzida? 
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Uma bateria depende da oxidacáo do magnésio e da 
redução do Cu”. As concentrações iniciais de Mg” e de 
Cu” são 1,0 x 10* M e 1,5 M, respectivamente, em 
meias células de 1,0 litro. 


a. Qual é a voltagem inicial da bateria? 


b. Qual é a voltagem da bateria após debitar 5,0 A por 
8,0 h? 


с. Por quanto tempo a bateria pode debitar 5,0 A antes 
de morrer? 


Uma bateria recarregável é construída com base em uma 
célula de concentração formada por duas meias células 
de Ag/Ag”. O volume de cada meia célula é de 2,0 L, e 
as concentrações de Ag' nas meias células são 1,25 M e 
1,0 x 10° M. 


a. Por quanto tempo a bateria pode debitar 2,5 A antes 
de morrer? 


b. Que massa de prata é depositada no catodo pelo 
fornecimento de 3,5 A por 5,5 h? 


c. Na recarga, quanto tempo levaria para redissolver 
1,00 x 10 g de prata com uma corrente de 
carregamento de 10,0 A? 


Se uma célula de eletrólise de água opera com uma 
corrente de 7,8 A, quanto tempo levaria para gerar 25,0 
L de hidrogênio gasoso a uma pressão de 25,0 atm e 
uma temperatura de 25 °C? 


Quando um motorista suspeito de dirigir embriagado 
sopra 188 mL de seu hálito no bafômetro com célula de 
combustível descrito na Seção 18.7, o bafômetro produz 
uma corrente média de 324 mA por 10 segundos. 
Supondo uma pressão de 1,0 atm e uma temperatura de 


117. 


118. 


119. 


120. 


121. 


122. 


25 *C, que porcentagem (em volume) do hálito do 
motorista é etanol? 


ОК do Cul é 1,1 x 107. Determine o Ег. da célula: 
Cu(s)|Cul(s) | (aq)(1,0 М) | |Cu*(aq)(1,0 M)|Cuís) 
О К. do Zn(OH), é 1,8 x 10. Determine о Eca da 
meia célula: 
Zn(OH)(s) + 2е «== Zn(s) + 20H (aq) 
Calcule AGº, e K de cada uma das seguintes reações: 


a. O desproporcionamento do Mn*(ag) em Mn(s) e 
MnO)(s) em solução ácida, a 25 °С. 


b. O desproporcionamento do МпО,(ѕ) em Mn” (aq) е 
MnO; em solução ácida, a 25 °С. 


Calcule AGº, e K de cada uma das seguintes reações: 


а. A reação do Cr” (aq) com o CrO- (ag) em solução 
ácida formando Ст? (ад). 


b. A reação do Cr” (aq) e Cr(s) formando Cr” (ag). [О 
potencial de eletrodo do Cr(ag) em relação ао 
Cr(s) é -0,9 V.] 


A massa molar de um metal (M) é de 50,9 g/mol; ele 
forma um cloreto de composição desconhecida. A 
eletrólise de uma amostra do cloreto fundido por uma 
corrente de 6,42 A durante 23,6 minutos produz 1,20 g 
de M no catodo. Determine a fórmula empírica do 
cloreto. 


Um metal forma o fluoreto МЕ,. A eletrólise do fluoreto 
fundido por uma corrente de 3,86 A durante 16,2 
minutos deposita 1,25 g do metal. Calcule a massa 
molar do metal. 
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Uma amostra de estanho impuro, de massa 0,535 g, é 
dissolvida em ácido forte dando uma solução de Sn”. A 
solução é, então, titulada com uma solução 0,0448 М de 
МО», que é reduzido a NO(g). O ponto de equivalência 
é atingido com a adição de 0,0344 L da solução de 
NO;. Determine a porcentagem em massa de estanho na 
amostra original, supondo que ela não contenha nenhum 
outro agente redutor. 


Uma amostra de 0,0251 L de uma solução de Cu” requer 
0,0322 L de solução 0,129 М de KMnO, para atingir о 
ponto de equivalência. Os produtos da redução são o 
Cu?” e o Mn”. Qual é a concentração da solução de 
Cu”? 


Uma corrente de 11,3 A é aplicada a 1,25 L de uma 
solução de 0,552 M de HBr convertendo parte do H* em 
Но), que borbulha para fora da solução. Qual é o pH 
da solução após 73 minutos? 


Uma amostra de 215 mL de uma solução 0,500 M de 
NaCl com um pH inicial de 7,0 é submetida a eletrólise. 
Após 15,0 minutos, foi removida da célula uma alíquota 
de 10,0 mL e titulada com solução 0,100 М de НСІ. O 
ponto final da titulação foi atingido com a adição de 
22,8 mL de НСІ. Supondo corrente constante, qual era a 
corrente (em A) que circulava pela célula? 


É preparado um eletrodo de MnO-(s)/Mn? (aq) no qual o 
pH é 10,24. Determine а [Мп] necessária para baixar о 
potencial da meia célula para 0,00 V (a 25 °С). 


A que pH você deverá ajustar um eletrodo padrão de 
hidrogênio para obter um potencial de eletrodo de — 
0,122 У? (Suponha que a pressão parcial do hidrogênio 
gasoso permaneça em 1 atm.) 


Problemas de Desafio 
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Suponha que um gerador a célula de combustível de 
hidrogênio-oxigênio produza eletricidade para uma casa. 
Utilize as reações redox balanceadas e o potencial 
padrão da célula para prever o volume de hidrogênio 
gasoso (nas CNATP) necessário a cada mês para gerar a 
eletricidade. Suponha que a casa consuma 1,2 x 10º 
kWh de eletricidade por mês. 


Uma célula voltaica concebida para medir [Си] é 
construída com um eletrodo padrão de hidrogênio e um 
eletrodo de cobre metálico na solução de Cu?” de 
interesse. Se você quiser construir uma curva de 
calibração de como o potencial de célula varia com a 
concentração de cobre(II), o que você representaria 
graficamente para obter uma reta? Qual é a inclinação 
da reta? 


A área da superfície de um objeto a ser folheado com 
ouro é de 49,8 cm?, e a massa específica do ouro é 19,3 
g/cm'. Uma corrente de 3,25 A é aplicada a uma solução 
que contém ouro no estado de oxidação +3. Calcule o 
tempo necessário para depositar sobre o objeto uma 
camada uniforme de ouro com 1,00 x 10° cm de 
espessura. 


Para eletrodepositar todo o Cu e Cd a partir de uma 
solução de CuSO, e CdSO, foi necessário 1,20 F de 
eletricidade (1 F = 1 mol de e). A mistura de Cu e Cd 
que foi depositada tinha uma massa de 50,36 g. Que 
massa de CuSO, estava presente na mistura original? 


O oxalato de sódio, Na,C,O,, em solução é oxidado a 
CO(g) pelo MnO,, que é reduzido a Mn”. Um volume 
de 50,1 mL de uma solução de MnO, é necessário para 
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titular uma amostra de 0,339 g de oxalato de sódio. Essa 
solução de MnO, é utilizada na análise de amostras que 
contêm urânio. Uma amostra de 4,62 g de um material 
contendo urânio requer 32,5 mL da solução para 
titulação. A oxidação do urânio pode ser representada 
pela transformação ОО” — UO,”. Calcule a 
porcentagem de urânio presente na amostra. 


Três células eletrolíticas são conectadas em série. Os 
eletrólitos das células são sulfato de cobre(II) aquoso, 
sulfato de ouro(IIN), e nitrato de prata. É aplicada uma 
corrente de 2,33 A, e após algum tempo é depositado 
1,74 g de Cu. Por quanto tempo a corrente foi aplicada? 
Que massa de ouro e prata foi depositada? 


A célula Pt(s) | Cu? (1 M), Cu” (1 M) || Си (1 M) | 
Cu(s) tem Eº = 0,364 У. A célula Cu(s) | Си? (1 M) || 
Cu' (1 M) | Cu(s) tem E” = 0,182 У. Escreva a reação da 
célula para cada célula e explique as diferenças по Ё. 
Calcule o AGº de cada reação da célula para ajudar a 
explicar essas diferenças. 


Problemas Conceituais 
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Uma célula eletroquímica tem um potencial padrão de 
célula positivo, mas um potencial de célula negativo. 
Que afirmativa é verdadeira para a célula? 


a. K>1;0>K 
b. K<1;0>K 
с. K>1;0<K 
а. K<1;0<K 
Que agente oxidante oxidará o Br, mas não o СТ? 


a. K,Cr,O, (em ácido) 


138. 


139. 


b. KMnO, (em ácido) 
c. HNO; 


Uma reação redox usada em uma célula eletroquímica 
tem AG”, um negativo. Que afirmativa é verdadeira? 


а. Ej € positivo; К < 1 
b. E cuia € positivo; K > 1 
с. E eua € negativo; К> 1 
а. E eua É negativo; К < 1 


Uma reação redox tem uma constante de equilíbrio K = 
0,055. O que é verdadeiro sobre AG”, e Eua nessa 
reação? 


Respostas das Associações Conceituais 


Células Voltaicas 


18.1 (a) Os elétrons são negativamente carregados e, 


portanto, fluem, afastando-se do eletrodo mais 
negativamente carregado e em direção ao eletrodo mais 
positivamente carregado. 


Potenciais Padrão de Eletrodo 


18.2 (b) Um potencial de eletrodo negativo indica que um 


elétron nesse eletrodo tem energia potencial maior do 
que ele teria em um eletrodo padrão de hidrogênio. 


Oxidação Seletiva 


18.3 (d) A redução do HNO, está listada abaixo da redução 


do Br, e acima da redução do 1„ na Tabela 18.1. Como 
qualquer meia reação de redução é espontânea quando 
combinada com o inverso de uma meia reação abaixo 
dela na tabela, a redução do HNO, é espontânea quando 


combinada com a oxidação do Г, mas não é espontânea 
quando combinada com a oxidação do Вг. 


Dissolução de Metais em Ácidos 


18.4 (c) A Ag se localiza acima da meia reação para a 
redução do Н”, mas abaixo da meia reação para a 
redução do NO; na Tabela 18.1. 


Tendências Periódicas e o Sentido da Espontaneidade de Reações 
Redox 


18.5 (a) O Br é mais eletronegativo do que o I. Se os dois 
átomos estivessem em competição pelo elétron, o 
elétron iria para o átomo mais eletronegativo (Br). 
Portanto, o IL não ganha elétrons do Br 
espontaneamente. 


Relação entre К, Дб° е E cuia 


18.6 (c) Como K > 1, a reação é espontânea em condições 
padrão (quando Q = 1, a reação avança na direção dos 
produtos). Portanto, o Eº sua É positivo € o é negativo. 


Relação entre 0, К, Ёма е E аша 


18.7 (a) Сото К < І, o Eua ё negativo (em condições 
padrão, a reação não é espontânea). Como О < К, Eemia 
é positivo (a reação é espontânea nas condições não 
padrão da célula). 


Eletrodos de Sacrifício 
18.8 O Cu. O potencial de eletrodo do Fe é mais negativo do 


que o do Cu. Portanto, o Fe se oxidará mais facilmente 
do que o Cu. 


E E E 
1 Ú Radioatividade e 
+ = 
Química Nuclear 
Eu estou entre aqueles que pensam que a ciência tem 
uma grande beleza. Um cientista em seu laboratório 
não é apenas um técnico; ele é também uma criança, 


que fica impressionada diante de um fenómeno natural 
como se fosse um conto de fadas. 


— Marie Curie (1867-1934) 
19.1 Diagnóstico de Apendicite 
19.2 А Descoberta da Radioatividade 
19.3 Tipos de Radioatividade 
19.4 0 Vale de Estabilidade: Predicáo do Tipo de Radioatividade 
19.5 Detecção da Radioatividade 
19.6 A Cinética do Decaimento Radioativo e a Datação Radiométrica 
19.7 А Descoberta da Fissão: А Bomba Atômica e a Energia Nuclear 


19.8 Conversão da Massa em Energia: Defeito de Massa e Energia de Ligação 
Nuclear 


19.9 Fusão Nuclear: À Energia do Sol 

19.10 Transmutação Nuclear e Elementos Transurânicos 
19.11 05 Efeitos da Radiação sobre a Vida 

19.12 Radioatividade em Medicina e Outras Aplicações 


Principais Resultados de Aprendizado 


ESTE CAPÍTULO, ESTUDAREMOS А 
RADIOATIVIDADE е a química nuclear, áreas que 
envolvem mudanças nos núcleos dos átomos. Ao 
contrário dos processos químicos comuns, em que os 

elementos conservam sua identidade, os processos nucleares 

muitas vezes resultam na transformação de um elemento em 
outro, quase sempre emitindo enorme quantidade de energia. 

A radioatividade tem inúmeras aplicações, incluindo o 

diagnóstico e tratamento de vários problemas de saúde, tais 

como câncer, doença da tireoide, anormalidade na unção renal 

e na bexiga, e doenças cardíacas. A radioatividade que ocorre 

naturalmente nos permite estimar a idade de fósseis, rochas e 

artefatos antigos. Além disso, a radioatividade nos levou à 

descoberta da fissão nuclear que é utilizada para geração de 

eletricidade e armas nucleares (isso talvez seja o que chame 
mais a atenção). Neste capítulo, discutiremos a radioatividade 

— como ela foi descoberta, o que ela é, e como a usamos. 


Anticorpos marcados com átomos radioativos podem ser utilizados para 
diagnosticar uma inflamação de apêndice. 


19.1 Diagnóstico de Apendicite 


Certa manhã, há alguns anos, acordei com uma dor no lado 
inferior direito do meu abdômen, que piorou no início da 
tarde. Uma vez que a dor nessa área pode indicar apendicite 
(inflamação do apêndice), e como eu sabia que a apendicite 
pode ser perigosa se não for tratada, fui para a sala de 
emergência do hospital. O médico que me examinou 
recomendou um simples exame de sangue para determinar 
minha contagem de glóbulos brancos. Pacientes com 
apendicite geralmente têm uma contagem de glóbulos brancos 
elevada porque o corpo está tentando combater a infecção. No 
meu caso, o teste foi negativo, eu tinha uma contagem normal 
de glóbulos brancos no sangue. 


Embora meus sintomas fossem consistentes com 
apendicite, o exame de sangue negativo criou dúvidas no 
diagnóstico. O médico disse que eu poderia optar por ter meu 
apêndice removido de qualquer maneira (embora pudesse estar 
saudável), ou eu poderia submeter-me a outro teste para 
confirmar o problema de apendicite. Escolhi o teste adicional, 
que envolvia medicina nuclear, uma área de prática médica 
que utiliza a radioatividade para diagnosticar e tratar as 
doenças. Radioatividade é a emissão de partículas 
subatômicas ou radiação eletromagnética de alta energia pelos 
núcleos de determinados átomos. Tais átomos são chamados 
de radioativos. A maioria das emissões radioativas pode 
passar através de muitos tipos de matéria (tais como a pele e 
os músculos, neste caso). 


Durante o ensaio, os anticorpos — moléculas que ocorrem 
naturalmente para combater a infecção — foram marcados com 
átomos radioativos e, em seguida, injetados na minha corrente 
sanguínea. Uma vez que os anticorpos atacam a infecção, eles 
migram para áreas do corpo onde a infecção está presente. Se 
meu apêndice estivesse de fato inflamado, os anticorpos iriam 


se acumular lá. Esperei cerca de uma hora е, em seguida, а 
enfermeira me levou para uma sala e me deitou sobre uma 
mesa. Ela inseriu uma chapa fotográfica em um painel que 
estava situado por cima de mim e removeu a cobertura que 
evita a exposição do filme fotográfico. A radioatividade é 
invisível ao olho, mas sensibiliza o filme fotográfico. Se meu 
apêndice estivesse inflamado, ele teria (logo a seguir) uma 
concentração elevada dos anticorpos marcados 
radioativamente. Os anticorpos emitiram radiação е 
sensibilizariam o filme. O teste, no entanto, foi negativo. 
Nenhuma radioatividade estava sendo emitida a partir do meu 
apêndice. Depois de várias horas, a dor no meu abdômen 
diminuiu, e fui para casa. Nunca descobri o que causou essa 
dor. 


A luz esverdeada emitida a partir de brinquedos que brilham no escuro é devido à 
fosforescência. 


19.2 A Descoberta da Radioatividade 


A radioatividade foi descoberta, em 1896, por um cientista 
francês chamado Antoine Henri Becquerel (1852-1908). 
Becquerel estava interessado nos raios X descobertos 
recentemente (veja o Capítulo 7), que eram um tema de 
pesquisa de ponta na física naquela época. Ele tinha formulado 
a hipótese de que os raios X eram emitidos juntamente com a 
fosforescência, a emissão de longa duração de luz que às 
vezes se segue a absorção da luz por certos átomos e 


moléculas. А fosforescência é provavelmente mais familiar 
para você como o brilho em produtos que brilham no escuro 
(tais como brinquedos ou adesivos). Depois que tal produto é 
exposto à luz, ele reemite alguma dessa luz, geralmente em 
comprimentos de onda ligeiramente maiores. Se você desligar 
as luzes da sala ou colocar o produto que brilha no escuro, 
você vê o brilho esverdeado da luz emitida. Becquerel 
elaborou a hipótese de que esse brilho verde visível estava 
associado à emissão de raios X (que são invisíveis). 


Para testar esta hipótese, Becquerel colocou cristais de 
sulfato duplo de potássio e uranila — um composto que, se 
sabia, era fosforescente — sobre uma chapa fotográfica 
envolvida em um pano preto. Em seguida, ele expôs os cristais 
à luz solar. Becquerel sabia que os cristais tinham 
fosforescência, porque ele podia ver a luz emitida quando os 
colocava, de volta, no escuro. Se os cristais também emitissem 
raios X, estes teriam que passar através do pano preto e 
sensibilizariam a chapa fotográfica subjacente. Becquerel 
realizou o experimento várias vezes e sempre obtinha o 
mesmo resultado — a revelação da chapa fotográfica mostrava 
uma mancha escura, onde os cristais tinham estado (Figura 
19.1). Becquerel acreditou que sua hipótese estava correta e 
apresentou os resultados — que fosforescência e raios X 
estavam associados — para a Academia Francesa de Ciências. 
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FIGURA 19.1 A Descoberta da Radioatividade Esta chapa fotográfica 
(com comentários originais de Becquerel) desempenhou um papel 
fundamental na descoberta da radioatividade. Becquerel colocou um 
composto contendo urânio sobre a placa (que estava envolvida por um 
pano preto para protegê-la da luz visível), e descobriu que a placa era 
escurecida por alguma forma desconhecida de radiação penetrante que era 
produzida de forma contínua, independentemente da fosforescência. 


Marie Curie, uma das primeiras mulheres na França a tentar obter um doutorado, 
foi duas vezes premiada com o Nobel, em 1903 e 1911. Ela é vista aqui com suas 
filhas, por volta de 1905. Irene (à esquerda) se tornou ela própria uma física nuclear 
destacada, ganhando o Prêmio Nobel em 1935. Eva (à direita) escreveu uma 
biografia muito elogiada de sua mãe. 


Posteriormente, no entanto, Becquerel retificou seus 
resultados quando descobriu que uma chapa fotográfica com 
os mesmos cristais mostrava uma mancha escura, mesmo 
quando a placa e os cristais eram guardados em uma gaveta e 
não eram expostos à luz solar. Becquerel percebeu que os 
próprios cristais estavam constantemente emitindo algo que 
sensibilizava a chapa fotográfica, independentemente de eles 
emitirem ou não fosforescência. Becquerel concluiu que era o 
urânio, dentro dos cristais, a fonte das emissões, e chamou as 
emissões de raios urânicos. 


Logo após a descoberta de Becquerel, uma jovem 
estudante de pós-graduação chamada Marie Sklodowska Curie 
(1867-1934) (uma das primeiras mulheres na França a 
prosseguir no trabalho de doutorado) decidiu estudar os raios 
urânicos para a sua tese de doutoramento. Sua primeira tarefa 
foi determinar se quaisquer outras substâncias além do urânio 
(o elemento conhecido mais pesado na época) emitiam esses 
raios. Em sua pesquisa, Curie descobriu dois novos elementos 
que também emitiam raios urânicos. Curie chamou um de seus 
elementos recém-descobertos de polônio, em homenagem a 
seu país natal, a Polônia. O outro elemento ela chamou de 
rádio, por causa de seu alto nível de radioatividade. O rádio é 
tão radioativo que brilha levemente no escuro e emite 
quantidades significativas de calor. Uma vez que ficou claro 
que esses raios não eram exclusivos do urânio, Curie mudou o 
nome de raios urânicos para radioatividade. Em 1903, Curie e 
seu marido, Pierre Curie, bem como Becquerel, foram todos 
agraciados com o Prêmio Nobel de Física pela descoberta da 
radioatividade. Em 1911, Curie recebeu um segundo Prêmio 
Nobel, desta vez em Química, por sua descoberta dos dois 
novos elementos. 


19.3 Tipos de Radioatividade 


Enquanto Curie centralizou seu trabalho na descoberta dos 
diferentes tipos de elementos radioativos, Ernest Rutherford e 
outros se voltaram para caracterizar a própria radioatividade. 
Estes cientistas descobriram que as emissões são produzidas 
pelos núcleos dos átomos radioativos. Tais núcleos são 
instáveis e espontaneamente se decompõem, emitindo 
pequenas partes de si mesmos para ganhar estabilidade. Esses 
fragmentos são a radioatividade que Becquerel e Curie 
detectaram. A radioatividade natural pode ser classificada em 
vários tipos diferentes, incluindo decaimento alfa (o), 
decaimento beta (В), emissão de raios gama (y) e emissão de 
pósitron. Além disso, alguns núcleos atômicos instáveis 
podem alcançar maior estabilidade, absorvendo um elétron de 
um dos próprios orbitais do átomo, um processo chamado de 
captura de elétron. 


0 elemento 96 é chamado de cúrio em homenagem a Marie Curie e 
suas contribuições para nossa compreensão da radioatividade. 
Número de massa 
~= 


7X e Símbolo químico 
Número atómico — 7? 


Número de massa (A) = a soma do número de prótons e do número 
de néutrons no núcleo 


Número atómico (Z) = número de prótons no núcleo 
Rádio, descoberto por Marie Curie, é táo radioativo que cresce visivelmente e emite 
calor. 

A fim de compreender esses diferentes tipos de 
radioatividade, temos de rever brevemente a notacáo para 
simbolizar isótopos da Seção 2.6. Lembre-se de que podemos 
representar qualquer isótopo com a seguinte notação: 


Uma vez que 4 é a soma do número de prótons e de nêutrons, 
e como o símbolo Z representa o número de prótons, o número 
de nêutrons no núcleo (№ é А ~ Z. 


Número de nêutrons 


Por exemplo, o símbolo “Ne representa o isótopo do neónio 
contendo 10 prótons e 11 nêutrons. O símbolo Ме representa 
o isótopo do neónio contendo 10 prótons e 10 néutrons. 
Lembre-se de que a maioria dos elementos tem vários isótopos 
diferentes. Quando estamos discutindo propriedades nucleares, 
frequentemente nos referimos a um determinado isótopo (ou 
espécie) de um elemento como um nuclídeo. 


Representamos as principais partículas subatómicas — 
prótons, nêutrons e elétrons — com notação semelhante. 


Símbolo do próton ip Símbolo do nêutron jn Símbolo do elétron Se 


O 1 no canto inferior esquerdo do símbolo do próton 
representa 1 próton, e o O no canto inferior esquerdo do 
símbolo do néutron representa O próton. O —1 no canto inferior 
esquerdo do símbolo do elétron é um pouco diferente dos 
outros números atômicos, mas ele vai fazer sentido quando o 
analisarmos no contexto do decaimento nuclear, mais adiante, 
nesta seção. 


Decaimento Alfa 


/ 


partícula о 


= 2не Ф 


> Е; 


FIGURA 19.2 Decaimento Alfa No decaimento alfa, um núcleo emite 
uma partícula constituída de dois prótons e dois nêutrons (um núcleo de 
hélio-4). 


Decaimento Alfa (a) 


O decaimento alfa (a) ocorre quando um núcleo instável 
emite uma partícula constituída por dois prótons e dois 
nêutrons (Figura 19.2). Como dois prótons e dois nêutrons 
combinados são idênticos a um núcleo de hélio-4, o símbolo 
para a radiação alfa é o símbolo para o hélio-4: 


Partícula alfa (œ) 5He Ф 


Como discutiremos na Seção 19.4, os núcleos são instáveis quando são 
muito grandes ou quando contêm uma proporção desequilibrada entre 
nêutrons e prótons. 


Quando um elemento emite uma partícula alfa, o número de 
prótons em seu núcleo se altera, transformando o elemento em 
um elemento diferente. Simbolizamos este fenômeno com uma 
equação nuclear, uma equação que representa processos 
nucleares, tal como a radioatividade. Por exemplo, a equação 
nuclear para o decaimento alfa do urânio-238 é: 


Na química nuclear, estamos interessados principalmente nas 
alterações dentro do núcleo; portanto, a carga 2? que normalmente 
escreveríamos para um núcleo de hélio é omitida para uma partícula 
alfa. 


Nuclídeo pai Nuclídeo filho 
зу —> 24th + tHe 


O átomo original é chamado de nuclídeo pai, e o produto do 
decaimento é chamado de nuclídeo filho. Neste caso, o urânio- 
238 (que é o nuclídeo pai) torna-se o tório-234 (o nuclídeo 
filho). Ao contrário de uma reação química, em que os 
elementos mantêm suas identidades, em uma reação nuclear os 
elementos frequentemente mudam suas identidades. Como 
uma equação química, no entanto, uma equação nuclear tem 
que ser balanceada. А soma dos números atômicos, em ambos 
os lados de uma equação nuclear, tem que ser igual, e a soma 
dos números de massa, em ambos os lados, também tem que 


ser igual. 
2981] — Th + “He 
Reagentes Produtos 
Soma dos números de massa = 238 Soma dos números de massa = 234 + 4 
=238 
Soma dos números atômicos = 92 Soma dos números atômicos = 90 + 2 = 
92 


Podemos identificar e descobrir o símbolo do nuclídeo 
filho em qualquer decaimento alfa a partir da massa e do 
número atômico do nuclídeo pai. Durante decaimento alfa, o 
número de massa diminui de 4 e o número atómico diminui de 
2, como mostrado no Exemplo 19.1. 


EXEMPLO 19.1 Como Escrever Equacóes Nucleares para o 


Decaimento Alfa 


Escreva a equação nuclear para o decaimento alfa do Ra-224. 


SOLUÇÃO 


Comece com o símbolo para o Ra-224 no lado esquerdo da 
equação e o símbolo de uma partícula alfa no lado direito. 


DA 7. 


¿Ra —> y) ? + 5Не 


Iguale a soma dos números de massa е а soma dos números 
atômicos de ambos os lados da equação, escrevendo o 
número de massa e o número atômico adequados para o 
nuclídeo filho desconhecido. 


¿Ra — 0? + 5He 


Consulte a tabela periódica para descobrir a identidade do 
nuclídeo filho desconhecido a partir de seu número atômico, 
e escreva seu símbolo. Uma vez que o número atômico é 86, 
o nuclídeo filho é o radónio (Rn). 


224 220 


Ка — “Rn + 5Не 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 19.1 


Escreva a equação nuclear para o decaimento alfa do Po-216. 


A radiação alfa é o caminhão de 18 rodas da 
radioatividade. A partícula alfa é, de longe, amais massiva de 
todas as partículas emitidas pelos núcleos radioativos. 
Consequentemente, a radiação alfa tem o maior potencial para 
interagir com outras moléculas e danificá-las, incluindo as 
moléculas biológicas. Radiação altamente energética interage 
com outras moléculas e átomos ionizando-os. Quando a 
radiação ioniza moléculas dentro das células de organismos 
vivos, essas moléculas podem ser submetidas a reações 
químicas prejudiciais, e as células podem morrer ou começam 
a se reproduzir de forma anormal. A capacidade da radiação 
em 1onizar outras moléculas e átomos é chamada de energia 


de ionização. De todos os tipos de radioatividade, a radiação 
alfa tem o maior poder ionizante. 


Entretanto, as partículas alfa, por causa de seu grande 
tamanho, têm o menor poder de penetração — a capacidade 
de penetrar na matéria. (Imagine um caminhão grande 
tentando passar através de um engarrafamento.) Para que a 
radiação danifique moléculas importantes dentro de células 
vivas, ela tem que penetrar na célula. A radiação alfa não 
penetra facilmente nas células porque seu avanço pode ser 
impedido por uma folha de papel, pela roupa, ou mesmo pelo 
ar. Consequentemente, um emissor alfa de baixo nível que 
permanece fora do corpo é relativamente seguro. Se um 
emissor alfa é ingerido, no entanto, torna-se muito perigoso 
porque as partículas alfa têm, então, acesso direto às moléculas 
que constituem os órgãos e os tecidos. 


Decaimento Beta 


O elétron (partícula 8) é 
emitido a partir do núcleo 
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FIGURA 19.3 Decaimento Beta Nodecaimento beta, um néutron emite 
um elétron e se transforma em um próton. 


Decaimento Beta (f) 


O decaimento beta (5) ocorre quando um núcleo instável 
emite um elétron (Figura 19.3). Como um núcleo, que contém 
apenas prótons e néutrons, emite um elétron? Em alguns 
núcleos instáveis, um néutron se transforma em um próton e 
emite um elétron. 


Decaimento beta Néutron — próton + elétron emitido 


O símbolo de uma partícula beta (5) em uma equação nuclear 
é: 
Partícula beta (3) Se ә 

Podemos representar o decaimento beta com a seguinte 
equação nuclear: 

1 1 0. 

yn —> 1р + е 
O —1 reflete a carga do elétron, que é equivalente a um número 
atômico igual a —1 em uma equação nuclear. Quando um 
átomo emite uma partícula beta, seu número atômico aumenta 
de 1, porque agora ele tem um próton adicional. Por exemplo, 
a equação nuclear para o decaimento beta do rádio-228 é: 


228 228 


вка ——> “Ас + О 


1° 


Esse tipo de radiação beta é também chamado de radiação beta menos 
(£) devido à sua carga negativa. 


Observe que a equação nuclear está balanceada — a soma dos 
números de massa em ambos os lados é igual, e a soma dos 
números atômicos em ambos os lados também é igual. 


A radiação beta é o sedan de quatro portas da 
radioatividade. As partículas beta são muito menos massivas 
do que as partículas alfa e, consequentemente, têm um poder 
de ionização inferior. Entretanto, por causa de seu tamanho 
menor, as partículas beta têm um poder de penetração maior, е 
somente algo tão substancial quanto uma folha de metal ou um 
pedaço de madeira grossa vai impedir seu avanço. Portanto, 
um emissor beta fora do corpo apresenta um risco mais 
elevado do que um emissor alfa. Se ingerido, no entanto, o 
emissor beta é menos prejudicial do que um emissor alfa. 


Emissão de Raios Gama (ү) 


A emissão de raios gama (у) é significativamente diferente da 
radiação alfa ou beta. A radiação gama é uma forma de 
radiação eletromagnética (veja a Seção 7.2). Os raios gama 
são fótons de alta energia (de curto comprimento de onda). O 
símbolo para um raio gama é: 


Veja a Seção 7.2 para uma revisão sobre a radiação eletromagnética. 


Raio gamma (y) 07 sy um 


Um raio gama não tem carga nem massa. Quando um dos 
fótons de raios gama é emitido a partir de um átomo 
radioativo, ele não altera o número atômico ou o número de 
massa do elemento. Os raios gama, no entanto, são 
normalmente emitidos juntamente com outros tipos de 
radiação. Por exemplo, a emissão alfa do U-238 (discutida 
anteriormente) também é acompanhada pela emissão de raios 
gama. 


2080 —> “Th + 3He + 07 
Os raios gama são as motocicletas da radioatividade. Eles têm 
o menor poder ionizante, mas o mais alto poder de penetração. 
(Imagine uma moto ziguezagueando em um engarrafamento.) 
Impedir o avanço de raios gama requer várias polegadas de 
blindagem de chumbo, ou grossas placas de concreto. 


Emissão de Pósitron 


O pósitron é emitido 
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FIGURA 19.4 Emissão de Pósitron Na emissão de pósitron, um próton 
emite um pósitron e torna-se um nêutron. 


Emissão de Pósitron 


A emissão de pósitron ocorre quando um núcleo instável 
emite um pósitron (Figura 19.4). Um pósitron é a 
antiparticula do elétron; ele tem a mesma massa que um 
elétron, mas a carga oposta. Se um pósitron colide com um 
elétron, as duas partículas se aniquilam uma a outra, liberando 
energia sob a forma de raios gama. Na emissão de pósitron, 
um próton é convertido em um néutron e emite um pósitron. 


Emissão de pósitron Próton ——> nêutron + pósitron emitido 


O símbolo para um pósitron em uma equação nuclear é: 


ы 0 
Pósitron He e 


Podemos representar a emissão de pósitron através da seguinte 
equação nuclear: 


1 1 Da 
P— qn + „е 


Quando um átomo emite um pósitron, seu número atómico 
diminui de 1 porque tem um próton a menos após a emissáo. 
Considere, por exemplo, a equação nuclear para a emissão de 
pósitron do fósforo-30: 


A emissão de pósitron pode ser considerada um tipo de emissão beta e, 
as vezes, também é chamada emissão beta mais (B+). 


RP — 51+ Pe 


Podemos determinar a identidade e o símbolo do nuclídeo 
filho em qualquer emissão de pósitron de modo semelhante ao 
que foi utilizado para o decaimento alfa e o decaimento beta, 
como mostrado no Exemplo 19.2. Pósitrons são semelhantes 
às partículas beta em seu poder de ionização e penetração. 


Captura de Elétron 


Ao contrário das formas de decaimento radioativo que 
discutimos até agora, a captura de elétron (ou captura 
eletrônica) envolve uma partícula sendo absorvida pelo núcleo 
instável em vez de ser emitida a partir dele. A captura de 
elétron ocorre quando um núcleo assimila um elétron a partir 
de um orbital interno de sua nuvem eletrônica. Assim como a 
emissão de pósitron, o efeito líquido da captura de elétron é a 
conversão de um próton em um néutron. 


Captura de elétron Próton + elétron —— néutron 


Podemos representar a captura eletrónica através da seguinte 
equacáo nuclear: 
IP + Де — qn 


Quando um átomo sofre a captura de elétron, seu número 
atómico diminui de 1 porque ele tem menos um próton. Por 
exemplo, quando o Ru-92 sofre captura de elétron, seu número 
atómico muda de 44 para 43: 


Ru + Че —> TC 
A Tabela 19.1 resume os diferentes tipos de radiacáo. 


EXEMPLO 19.2 Como Escrever Equacóes Nucleares para o 


Decaimento Beta, Emissáo de Pósitron e Captura de Elétron 


Escreva a equação nuclear para cada tipo de decaimento. 
(a) decaimento beta no Bk-249 
(b) emissão de pósitron no О-15 
(с) captura de elétron по I-111 


SOLUÇÃO 


(a) No decaimento beta, o número atômico aumenta de l e o 
número de massa permanece constante. 


О nuclídeo filho é o elemento de número atômico 98, o 
califórnio. 


249 py, 249: 0, 
Bk — 5? + Le 


ВК —> 2%С + Se 
(b) Na emissão de pósitron, o número atômico diminui de 1 
e o número de massa permanece constante. 


O nuclídeo filho é o elemento de número atômico 7, o 
nitrogênio. 


5 ‹ 
НО —> 4 + de 


RO —> 'N + ¿je 


(c) Na captura de elétron, o número atômico também 
diminui de 1 e o número de massa permanece constante. 
O nuclídeo filho é o elemento de número atômico 52, o 
telúrio. 

gr + Je 


Ш + Se — Te 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 19.2 


(a) Escreva três equações nucleares para representar a sequência de 
decaimento nuclear que começa com o decaimento alfa do U-235 seguido 
de um decaimento beta do nuclídeo filho e depois outro decaimento alfa. 


(b) Escreva a equação nuclear para a emissão de pósitron pelo Na-22. 
(c) Escreva a equação nuclear para a captura de elétron do Kr-76. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO ADICIONAL 19.2 


Potássio-40 decai para produzir Ar-40. Qual é o modo de decaimento? Escreva a 
equação nuclear para esse decaimento. 


TABELA 19.1 Modos de Decaimento Radioativo 


Varlação em: 
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onícertual 19.1 Decaimentos Alfa e Beta 


série de 


A seta x e a seta у correspondem cada uma delas a que tipo 


de decaimento? 


(a) x corresponde ao decaimento alfa e у corresponde à 


emissão de pósitron. 


(b) x corresponde à emissão de pósitron e y corresponde ao 


decaimento alfa. 


(с) x corresponde ao decaimento alfa е у corresponde ao 


decaimento beta. 


(d) x corresponde ao decaimento beta e y corresponde ao 
decaimento alfa. 


19.40 Vale de Estabilidade: Predição do Tipo de 
Radioatividade 


Até agora, descrevemos vários tipos diferentes de 
radioatividade. Mas, em primeiro lugar, o que faz com que um 
determinado nuclídeo seja radioativo? E por que alguns 
nuclídeos decaem através do decaimento alfa, enquanto outros 
decaem através do decaimento beta ou por emissão de 
pósitron? As respostas a estas perguntas não são simples, mas 
podemos ter uma ideia básica dos fatos que influenciam a 
estabilidade do núcleo e a natureza de seu decaimento. 
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FIGURA 19.5 Núcleos Estáveis e Instáveis Uma representação gráfica 
de N (o número de nêutrons) contra Z (o número de prótons) para todos os 
núcleos estáveis conhecidos — representados por pontos verdes neste 
gráfico — mostra que estes núcleos se aglomeram em uma região 
conhecida como vale (ou ilha) de estabilidade. Os núcleos com uma razão 
N/Z que é muito elevada tendem a sofrer decaimento beta. Os núcleos com 


uma razão N/Z que é muito baixa tendem a sofrer emissão de pósitron ou 
captura de elétron. 


Um núcleo é uma coleção de prótons (carga positiva) e 
nêutrons (sem carga). Sabemos que as partículas de carga 
positiva, tais como os prótons, se repelem. Logo, que ligação 
mantém o núcleo junto? A ligação é fornecida por uma força 
fundamental da física conhecida como a força forte. Todos os 


núcleons — prótons e nêutrons — são atraídos um pelo outro 


pela força forte. Entretanto, a força forte atua apenas em 
distâncias muito curtas. Podemos pensar na estabilidade de um 
núcleo como um equilíbrio entre a força coulombiana 
repulsiva entre os prótons e a força forte atrativa entre todos 
os núcleons. Os nêutrons de um núcleo, portanto, 
desempenham um papel importante na estabilização do núcleo 
porque eles atraem outros núcleons (através da força forte), 
mas não têm a força repulsiva associada com a carga positiva. 
(Pode parecer que a adição de mais nêutrons sempre 
conduziria a uma maior estabilidade, de modo que mais 
nêutrons seria melhor. Este não é o caso, no entanto, porque 
prótons e nêutrons ocupam níveis de energia em um núcleo 
que são semelhantes aos ocupados pelos elétrons em um 
átomo. À medida que adicionamos mais nêutrons, eles têm que 
ocupar níveis de energia cada vez mais elevados dentro do 
núcleo. Em algum momento, o ganho em energia a partir da 
força forte não é suficiente para compensar o estado de alta 
energia que os nêutrons têm que ocupar.) 


Um importante número na determinação da estabilidade 
nuclear é a razão entre o número de nêutrons e o número de 
prótons (V/Z). A Figura 19.5 mostra um gráfico do número de 
nêutrons contra o número de prótons para todos os núcleos 
estáveis conhecidos. Os pontos verdes ao longo da diagonal do 
gráfico representam núcleos estáveis; esta região é conhecida 
como o vale (ou ilha) de estabilidade. Observe que para os 
elementos mais leves, a razão N/Z para os isótopos estáveis é 
de aproximadamente um (números iguais de nêutrons e 
prótons). Por exemplo, o isótopo mais abundante do carbono 
(Z = 6) é o carbono-12, que contém seis prótons e seis 
nêutrons. Entretanto, além de aproximadamente Z = 20, a 
razão Z/N para os núcleos estáveis começa a ficar maior. Por 
exemplo, em Z = 40, os núcleos estáveis têm uma razão N/Z de 


aproximadamente 1,25 е em Z = 80, a razão N/Z atinge 1,5. 
Acima de Z = 83, não existem núcleos estáveis — o bismuto (Z 
= 83) é o elemento mais pesado com isótopos estáveis (não 
radioativos). 


O tipo de radioatividade emitida por um nuclídeo depende, 
em parte, da razão N/Z. 


N/Z muito elevada: Nuclídeos que se encontram acima 
do vale de estabilidade têm muitos nêutrons e tendem a 
converter nêutrons em prótons via decaimento beta. O 
processo de sofrer decaimento beta move o nuclídeo 
para baixo na representação gráfica na Figura 19.5, para 
mais perto (ou para dentro) do vale de estabilidade. 


N/Z muito baixa: Nuclídeos que se encontram abaixo 
do vale de estabilidade têm muitos prótons e tendem a 
converter prótons em nêutrons através da emissão de 
pósitron ou captura de elétron. Isto move o nuclídeo na 
representação gráfica na Figura 19.5 para mais perto 
(ou para dentro) do vale de estabilidade. (O decaimento 
alfa também aumenta a razão N/Z para nuclídeos em 
que N/Z > 1, mas o efeito é menor do que a emissão de 
pósitron ou a captura de elétron.) 


Uma maneira de definir se um determinado nuclídeo tem 
uma razão N/Z muito alta, muito baixa ou aproximadamente 
correta é consultar a Figura 19.5. Aqueles nuclídeos que se 
encontram dentro do vale de estabilidade são estáveis. Uma 
alternativa é comparar o número de massa do nuclídeo com a 
massa atômica, utilizando a listagem na tabela periódica para o 
elemento correspondente. A massa atômica é uma média das 
massas dos nuclídeos estáveis para um elemento e, portanto, 
representa uma razão N/Z, que está razoavelmente correta. Por 
exemplo, suponha que queremos avaliar N/Z para o Ru-112. O 


rutênio tem massa atômica de 101,07, por isso sabemos que o 
nuclídeo com um número de massa 112 tem que conter muitos 
nêutrons e, portanto, tem uma razão N/Z que é muito alta. O 
exemplo visto a seguir mostra como aplicar estas 
considerações para predizer o modo de decaimento de um 
núcleo. 


EXEMPLO 19.3 Previsão do Tipo de Decaimento Radioativo 


Preveja se cada nuclídeo visto a seguir é mais provável que 
sofra decaimento beta ou emissão de pósitron. 


(a) Mg-28 
(b) Mg-22 
(c) Mo-102 
SOLUÇÃO 


(a) O magnésio-28 tem 16 nêutrons e 12 prótons, de modo 
que N/Z = 1,33. Entretanto, para Z = 12, você pode ver, 
na Figura 19.5, que os núcleos estáveis devem ter um 
N/Z de aproximadamente 1. Como alternativa você pode 
ver, a partir da tabela periódica, que a massa atômica do 
magnésio é 24,31. Portanto, um nuclídeo com um 
número de massa 28 é muito pesado para ser estável, 
porque a razão N/Z é muito elevada e o Mg-28 sofre 
decaimento beta, resultando na conversão de um nêutron 
em um próton. 


(b) O magnésio-22 tem 10 nêutrons e 12 prótons, de modo 
que N/Z = 0,83 (muito baixa). Alternativamente, você 
pode ver, na tabela periódica, que a massa atômica do 
magnésio é 24,31. Um nuclídeo com um número de 
massa igual a 22 é muito leve; a razão N/Z é muito baixa. 
Portanto, o Mg-22 sofre emissão de pósitron, resultando 


na conversão de um próton em um nêutron. (A captura 
de elétron teria o mesmo efeito que a emissão de 
pósitron, mas no Mg-22 a emissão de pósitron é o único 
modo de decaimento observado.) 


(с) O molibdénio-102 tem 60 nêutrons e 42 prótons, de 
modo que N/Z = 1,43. Entretanto, para Z = 42, você pode 
ver, na Figura 19.5, que os núcleos estáveis devem ter 
uma razão N/Z de cerca de 1,3. Alternativamente, você 
pode ver, na tabela periódica, que a massa atômica do 
molibdênio é 95,94. Um nuclídeo com um número de 
massa 102 é muito pesado para ser estável; a razão N/Z é 
demasiadamente elevada. Portanto, o Mo-101 sofre 
decaimento beta, resultando na conversão de um nêutron 
em um próton. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 19.3 


Preveja se cada nuclídeo visto a seguir sofre mais provavelmente decaimento 
beta ou emissão de pósitron. 


(a) Pb-192 
(b) Pb-212 


(c) Xe-114 


TABELA 19.2 Número de Nuclídeos Estáveis com Números Pares e 
Ímpares de Núcleons 


7 N Nú mero de Nuclídeos 
Par Par 157 
Par ітраг 53 


ітраг Раг 50 


ітраг ітраг 5 


Números Mágicos 


Além da razão N/Z, o número real de prótons e de nêutrons 
também afeta a estabilidade do núcleo. A Tabela 19.2 mostra o 
número de núcleos com diferentes combinações possíveis de 
núcleons pares ou ímpares. Observe que um grande número de 
nuclídeos estáveis tem um número par de prótons e um 
número par de nêutrons. Apenas cinco nuclídeos estáveis têm 
combinação impar e impar. 
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FIGURA 19.6 A Série de Decaimento Radioativo do Uránio-238 O 
uránio-238 decai através de uma série de etapas que terminam no Pb-206, 
um elemento estável. Cada linha diagonal para a esquerda representa um 
decaimento alfa, e cada linha diagonal para a direita representa um 
decaimento beta. 


O motivo para isto é que os núcleons ocupam níveis de 
energia dentro do núcleo do mesmo modo que os elétrons 
ocupam níveis de energia dentro de um átomo. Assim como 


átomos com determinados números de elétrons são 
excepcionalmente estáveis (em particular, o número de 
elétrons associados com os gases nobres: 2, 10, 18, 36, 54 
etc.), também átomos com determinados números de núcleons 
(N ou Z = 2, 8, 20, 28, 50, 82, e N = 126) são 
excepcionalmente estáveis. Estes números são frequentemente 
chamados de números mágicos. Núcleos contendo um 
número mágico de prótons ou nêutrons são particularmente 
estáveis. Uma vez que os números mágicos são pares, isso 
explica, em parte, a abundância de nuclídeos estáveis com 
números pares de núcleons. Além disso, núcleons também têm 
uma tendência a emparelhar (tanto quanto os elétrons 
emparelham). Essa tendência e a estabilidade resultante dos 
núcleons emparelhados também contribuem para a abundância 
de nuclídeos estáveis com o número par de núcleons. 


Série de Decaimento Radioativo 


Os átomos com Z > 83 são radioativos e decaem em uma ou 
mais etapas envolvendo principalmente decaimentos alfa e 
beta (com algum decaimento gama para retirar o excesso de 
energia). Como exemplo, temos o urânio (número atômico 92) 
que é o elemento natural mais pesado. Seu isótopo mais 
comum é o U-238, um emissor alfa que decai para Th-234. 


SU — “Th + ¿He 


O nuclídeo filho, Th-234, também é radioativo — ele é um 
emissor beta, que decai para Pa-234. 


234 


, 234р, 0 


1° 


O protactínio-234 também é radioativo, decaindo para о 07-234 
através de emissão beta. O decaimento radioativo continua até 
que um nuclídeo estável, o Pb-206, seja alcançado. A Figura 
19.6 ilustra toda a série de decaimento do urânio-238. 


FIGURA 19.7 Dosímetro de Filme na Forma de Crachá Um dosímetro de 
filme na forma de crachá consiste em um fragmento de filme fotográfico 
colocado em um recipiente que não deixa a luz passar. A exposição do 
filme por um determinado tempo é proporcional à quantidade de radiação 
recebida. 


19.5 Detecção da Radioatividade 


As partículas emitidas pelos núcleos radioativos têm uma 
grande energia e, portanto, podem ser facilmente detectadas. 
Em um detector de radiação, as partículas são detectadas 
através de suas interações com átomos ou moléculas. Os 
detectores de radiação mais simples são fragmentos de filme 
fotográfico que ficam sensibilizados quando a radiação passa 
através deles. Os dosímetros de filme na forma de crachá — 
que consistem em um filme fotográfico mantido em um 
pequeno estojo que fica preso à roupa — são fornecidos para a 
maioria das pessoas que trabalham com substâncias 
radioativas ou perto delas (Figura 19.7). Esses crachás são 
coletados e processados (ou revelados) regularmente como 
uma maneira de monitorar a exposição de uma pessoa. Quanto 
mais o filme foi exposto em um dado período de tempo, mais a 
pessoa foi exposta à radioatividade durante esse período. 


A radioatividade pode ser instantaneamente detectada com 
dispositivos, tais como um contador Geiger-Miiller (Figura 
19.8). Neste instrumento (normalmente chamado de contador 
Geiger), partículas emitidas pelos núcleos radioativos passam 


através de uma câmara cheia de argônio. As partículas 
energéticas criam um rastro de átomos de argônio ionizados. 
Alta-tensão aplicada entre um fio no interior da câmara e as 
paredes da câmara faz com que esses íons recém-formados 
produzam um sinal elétrico que pode ser exibido em um 
contador ou transformado em um clique audível. Cada clique 
corresponde a uma partícula radioativa que passa através da 
câmara de gás argônio. Esse clique é o som que a maioria das 
pessoas associam com um detector de radiação. 


Um segundo tipo de dispositivo comumente utilizado para 
detectar radiação instantaneamente é um contador de 
cintilacáo. Em um contador de cintilação, as emissões 
radioativas passam através de um material (tal como Nal ou 
CsI) que emite raios ultravioleta ou luz visível, em resposta a 
uma excitação por partículas energéticas. A radioatividade 
excita os átomos a um estado de energia mais elevado. Os 
átomos liberam essa energia como luz, que é detectada e 
transformada em um sinal elétrico que pode ser lido em um 


medidor. 
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FIGURA 19.8 Contador Geiger-Müller Quando a radiação ionizante 
passa através da câmara cheia de argônio, ela ioniza os átomos de argônio 
dando origem a um breve pequeno pulso de corrente elétrica, que é 
transmitido para um medidor ou transformado em um clique audível. 


19.6 А Cinética do Decaimento Radioativo e a 
Datação Radiométrica 


A radioatividade é um componente natural do nosso meio 
ambiente. O chão abaixo de você provavelmente contém 
átomos radioativos que emitem radiação. O alimento que você 
come contém uma quantidade residual de átomos radioativos 
que são absorvidos por seus fluidos corporais e incorporados 
nos tecidos. Pequenas quantidades de radiação provenientes do 
espaço atravessam nossa atmosfera para bombardear 
constantemente a Terra. Os seres humanos e outros 
organismos vivos evoluíram nesse ambiente e se adaptaram 
para sobreviver nele. 


Uma das razões para a radioatividade em nosso meio 
ambiente é a instabilidade de todos os núcleos atômicos além 
do número atômico 83 (bismuto). Todo elemento com mais de 
83 prótons no seu núcleo é instável e, portanto, radioativo. 
Além disso, alguns isótopos de elementos com menos de 83 
prótons são também instáveis e radioativos. Nuclídeos 
radioativos persistem em nosso ambiente, porque novos 
núclídeos radioativos estão constantemente sendo formados, е 
porque muitos dos núclídeos radioativos existentes decaem 
muito lentamente. 


Todos os núcleos radioativos decaem através de uma 
cinética de primeira ordem, de modo que a velocidade de 
decaimento de uma determinada amostra é diretamente 
proporcional ao número de núcleos presentes, como indicado 
na equação: 


Talvez seja útil que você faça uma revisão da discussão sobre cinética 
de primeira ordem na Seção 13.3. 


Velocidade = kN 


em que N é o número de núcleos radioativos e k é a constante 
de velocidade. Nuclídeos radioativos diferentes decaem com 
diferentes constantes de velocidade produzindo nuclídeos 
filhos. Alguns nuclídeos decaem rapidamente (a constante de 
velocidade é grande), enquanto outros decaem lentamente (a 
constante de velocidade é pequena). 


O tempo que leva para que a metade dos nuclídeos pai em 
uma amostra radioativa decaia para nuclídeos filho é a meia- 
vida, e é idéntico ao conceito de meia-vida para as reações 
químicas que discutimos no Capítulo 13. Assim, a relação 
entre a meia-vida de um nuclídeo e sua constante de 
velocidade é dada pela mesma expressão (Equação 13.19) que 
foi obtida para uma reação de primeira ordem na Seção 13.4: 
0,693 

k 


An = 


[19.1] 


Os nuclídeos que decaem rapidamente têm meias-vidas curtas 
e constantes de velocidade grandes — são considerados muito 
ativos (muitos eventos de decaimento por unidade de tempo). 
Os nuclídeos que decaem lentamente têm meias-vidas longas e 
são menos ativos (poucos eventos de decaimento por unidade 
de tempo). Por exemplo, o tório-232 é um emissor alfa com 
meia-vida de 1,4 x 10!º anos, ou 14 bilhões de anos. Uma 
amostra de Th-232 contendo 1 milhão de átomos decai para 3 
milhão de átomos em 14 bilhões de anos e, a seguir, para Y, de 
milhão em mais 14 bilhões de anos, e assim por diante. 
Observe que uma amostra radioativa não decai para zero 
átomo em duas melas-vidas — você não pode adicionar duas 
melas-vidas para obter uma vida “inteira”. A quantidade que 
permanece após uma meia-vida é sempre uma metade do que 
estava presente no início. A quantidade que permanece após 
duas meias-vidas é um quarto do que estava presente no início, 
e assim por diante. 
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FIGURA 19.9 O Decaimento do Radônio-220 O radônio-220 decai com 
uma meia-vida de aproximadamente 1 minuto. 
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Alguns nuclídeos têm meia-vida muito curta. Por exemplo, 
o radônio-220 tem meia-vida de aproximadamente 1 minuto 
(Figura 19.9). Uma amostra de | milhão de átomos de radônio- 
220 decai para de milhão de átomos de radônio-220 em apenas 
2 minutos e para aproximadamente 1000 átomos em 10 


minutos. A Tabela 19.3 apresenta vários nuclídeos e suas 
meias-vidas. 


1 milhão 1/2 milhão 1/4 de milhão 
de átomos de de átomos de de átomos de 
Rn-220 Rn-220 Rn-220 
1 minuto 1 minuto 


TABELA 19.3 Alguns Nuclídeos e Suas Meias-Vidas 


Nuclídeo Meia-Vida Tipo de Decaimento 


cem 14x 10" a Alfa 


2381] 45 х 10?а Alfa 


14C 5730a Beta 

ZORN 55,65 Alfa 

ТШ 1,05 x 105 Alfa 
Associação 4 


oríceitual 19.2 Meia-Vida 


Considere o gráfico, mostrado a seguir, representando o 
decaimento de um isótopo radioativo. 


Número de núcleos 


625 | 1875 | 3125 | 4375 | 5625 
1250 2500 3750 5000 6250 


Tempo (anos) 


Qual é a meia-vida do nuclídeo? 
(a) 625 anos 

(b) 1250 anos 

(c) 2500 anos 

(d) 3125 anos 


A Lei de Velocidade Integrada 


Lembre-se, com base no Capítulo 13, de que, para reações 
químicas de primeira ordem, a concentração de um reagente 
em função do tempo é dada pela equação de velocidade 
integrada. 


[А], 


In 
[Alo 


= —kt [19.2] 


Uma vez que o decaimento nuclear segue uma cinética de 
primeira ordem, podemos substituir a concentração pelo 
número de núcleos para chegar à equação: 


н 
L = kt [19.3] 


In— = 
N 0 


em que N é o número de núcleos radioativos no tempo ѓе № ё 
o número inicial de núcleos radioativos. O Exemplo 19.4 
demonstra a utilização desta equação. 


EXEMPLO 19.4 Cinética do Decaimento Radioativo 


Plutônio-236 é um emissor alfa com meia-vida de 2,86 anos. 
Se uma amostra contém inicialmente 1,35 mg de Pu-236, qual 
é a massa de Pu-236 que está presente depois de 5,00 anos? 


ORGANIZE É dada a massa inicial de Pu-236 em uma 
amostra e é pedido para determinar a massa depois de 5,00 
anos. 


DADO: Mpuoso(Inicial) = 1,35 m; 
t= 5,00 а; tn = 2,86 а 


DETERMINE: mp,..:(final) 


ESTRATÉGIA Use a lei de velocidade integrada (Equação 
19.3) para resolver este problema. É necessário determinar o 
valor da constante de velocidade (k) a partir da expressão 
meia-vida (Equação 19.1). 


Use o valor da constante de velocidade, a massa inicial de Pu- 
236 e o tempo, junto com a lei de velocidade integrada, para 
encontrar a massa final de Pu-236. Uma vez que a massa do 
Pu-236 (mpuo36) € diretamente proporcional ao número de 


átomos (N), e uma vez que a lei de velocidade integrada 
contém a razão (N/N,), as massas inicial e final podem ser 
substituídas pelos números de átomos inicial е final. 


PLANO CONCEITUAL 


0,693 
k 


| К, Mpy-236(inicial), t | | Mpu-236 (final) | 


RESOLVA Siga seu plano. Comece pela determinação da 


tin = 


constante de velocidade a partir da meia-vida. 


Resolva a lei de velocidade integrada para N, e substitua os 
valores da constante de velocidade, da massa inicial de Pu- 
236 e do tempo na equação resolvida para N,. Calcule a massa 
final de Pu-236. 


SOLUÇÃO 
0,693 
hi = k 
y - 0.693 _ 0,693 
o tin 2864 
= 0,2423/a 
М, 
In— = —kt 
NO 
N 
— — et 
No 
N, — No et 
М, = 1,35 mg [е —(0.2423/я0(5,00 4) 


zZ 
| 


= 0,402 mg 


VERIFIQUE As unidades da resposta (mg) estão corretas. А 
magnitude da resposta (0,402 mg) é cerca de um terço da 
massa inicial (1,35 mg), o que parece razoável, dado que o 
intervalo de tempo está entre uma e duas meias-vidas. (Uma 
meia-vida resultaria em metade da massa original, e duas 
melas-vidas resultariam em um quarto da massa original.) 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 19.4 


Quanto tempo levará para que a amostra 1,35 mg de Pu-236 no Exemplo 19.4 
decaia para 0,100 mg? 


Uma vez que a radioatividade é um processo de primeira 
ordem, a velocidade de decaimento é linearmente proporcional 
ao número de núcleos na amostra. Portanto, a velocidade 
inicial de decaimento (velocidade) e a velocidade de 
decaimento no tempo + (velocidade,) também podem ser 
usadas na lei de velocidade integrada. 

Velocidade, = kN, Velocidades = kN 


N, velocidade, XK velocidade, 


No velocidade, КЁ velocidade, 
Substituindo na Equação 19.3, temos o seguinte resultado: 
velocidade, i шз 
n————— = -kt é 
velocidade, 
Podemos usar a Equação 19.4 para prever como a velocidade 
de decaimento de uma amostra radioativa variará com o tempo 
ou quanto tempo decorreu, baseado em como a velocidade 
variou (veja os exemplos, mais adiante, nesta seção). 


Os isótopos radioativos no nosso meio ambiente e seu 
decaimento previsível ao longo do tempo podem, portanto, ser 
utilizados para estimar a idade das rochas ou dos artefatos que 
contêm esses isótopos. A técnica é conhecida como datação 


radiométrica, е examinamos dois tipos diferentes 
individualmente. 


Associação onícertual 19.3 Meia-Vida e a Quantidade de Amostra Radioativa 


Uma amostra contém inicialmente 1,6 mol de um isótopo 
radioativo. Quanto resta da amostra após quatro meias-vidas? 


(a) 0,0 mol 

(b) 0,10 mol 
(c) 0,20 mol 
(d) 0,40 mol 


Os Pergaminhos do Mar Morto são manuscritos bíblicos de 2000 anos de idade. 
Sua idade foi determinada pela datação por radiocarbono. 


Datação por Radiocarbono: Uso da Radioatividade 
para Medir a Idade de Fósseis e Artefatos 


Arqueólogos, geólogos, antropólogos e outros cientistas usam 
a datação por radiocarbono, uma técnica desenvolvida em 
1949 por Willard Libby, da University of Chicago, Estados 
Unidos, para estimar as idades de fósseis e artefatos. Por 
exemplo, em 1947, jovens pastores em busca de uma cabra 
perdida perto do Mar Morto (leste de Jerusalém) entraram em 
uma caverna e descobriram pergaminhos antigos que haviam 


sido guardados em jarros. Esses pergaminhos — chamados 
agora de Pergaminhos do Mar Morto — são textos de 2000 
anos de idade da Bíblia hebraica, antecedendo outros 
manuscritos descobertos anteriormente por quase mil anos. 


Os Pergaminhos do Mar Morto, assim como outros 
artefatos antigos, contêm uma assinatura radioativa que revela 
sua idade. Esta assinatura resulta da presença de carbono-14 
(que é radioativo) no meio ambiente. O carbono-14 é 
constantemente formado па atmosfera superior pelo 
bombardeamento de nitrogênio por nêutrons. 


iN + п — мс + IH 


Depois que ele se forma, o carbono-14 decai de volta para 
nitrogênio por emissão beta com uma meia-vida de 5730 anos. 


Libby recebeu o Prêmio Nobel em 1960 pelo desenvolvimento da 
datação por radiocarbono. 


BC —s 4N + е дь = 5730a 


A formação contínua de carbono-14 na atmosfera e seu 
decaimento contínuo para nitrogênio-14 produzem uma 
quantidade de carbono-14 em equilíbrio, quase constante, na 
atmosfera. O carbono-14 atmosférico é oxidado a dióxido de 
carbono e incorporado nas plantas pela fotossíntese. O C-14, 
em seguida, faz seu caminho até a cadeia alimentar e, 
finalmente, está presente em todos os organismos vivos. Como 
resultado, os tecidos em todos os seres vivos (plantas, animais 
e seres humanos) contêm a mesma razão entre carbono-14 e 
carbono-12 (“С :?С) que a encontrada na atmosfera. Quando 
um organismo vivo morre, porém, ele cessa de incorporar 
novos átomos de carbono-14 em seus tecidos. A razão “С : 
РС, então, começa a diminuir com uma meia-vida de 5730 
anos. Uma vez que muitos artefatos, incluindo os Pergaminhos 
do Mar Morto, são feitos de materiais que antes eram vivos — 


tais como papiro, madeira ou outros derivados de vegetais е 
animais — а razão “С : ?С nestes artefatos indica sua idade. 
Por exemplo, suponhamos que um artefato antigo tem uma 
razão “С : РС que é 25 % da que é encontrada nos organismos 
vivos. Quantos anos tem o artefato? Uma vez que ele contém 
um quarto do carbono-14 que um organismo vivo possui, ele 
tem que ter duas meias-vidas ou 11.460 anos de idade. A idade 
máxima que pode ser estimada a partir da datação por 
carbono-14 é de cerca de 50.000 anos — acima disso, a 
quantidade de carbono-14 torna-se demasiadamente baixa para 
ser medida com exatidão. 


A exatidão da datação por carbono-14 pode ser verificada 
contra objetos cujas idades são conhecidas a partir de fontes 
históricas. Esses tipos de comparações revelam que as idades 
obtidas a partir da datação por C-14 podem se desviar do 
tempo real em até cerca de 5 %. Para um objeto de 6000 anos 
de idade, isto resultaria em um erro de cerca de 300 anos. А 
razão para os desvios é a variação dos níveis de C-14 na 
atmosfera ao longo do tempo. 


De modo a tornar a datação por C-14 mais acurada, os 
cientistas estudaram o teor de carbono-14 de pinheiros 
bristlecone ocidentais, que podem viver até 5000 anos. Cada 
tronco de árvore contém anéis de crescimento correspondentes 
a cada ano de vida da árvore, e a madeira em cada anel 
incorpora carbono obtido a partir do dióxido de carbono na 
atmosfera naquele momento. Os anéis fornecem, portanto, um 
registro do teor de carbono-14 na atmosfera histórica. Além 
disso, os anéis de árvores vivas podem ser correlacionados 
com os anéis de árvores mortas (se parte das vidas das árvores 
se superpõe), permitindo que o registro seja estendido para trás 
cerca de 11.000 anos. Usando os dados dos pinheiros 
bristlecone, os desvios de 5 % das datas históricas podem ser 


corrigidos. Desta forma, os tempos conhecidos dos pinheiros 
bristlecone são utilizados para calibrar a datação por C-14, 
resultando em resultados mais acurados. 


Pinheiros bristlecone ocidentais podem viver até 5000 anos; os cientistas podem 
determinar com precisão a idade de uma árvore pela contagem dos anéis anuais em 
seu tronco. As árvores podem, portanto, ser utilizadas para calibrar a escala de 
tempo para datação por radiocarbono. 


EXEMPLO 19.5 Datação por Radiocarbono 


Um crânio que se acredita ter pertencido a um ser humano 
antigo tem uma velocidade de decaimento do carbono-14 de 
4,50 desintegrações por minuto, por grama de carbono (4,50 
des/min - gC). Se os organismos vivos têm uma velocidade de 
decaimento de 15,3 des/min · gC, quantos anos tem o crânio? 
(A velocidade de decaimento é diretamente proporcional à 
quantidade de carbono-14 presente.) 


ORGANIZE É fornecida a velocidade atual de decaimento 
para o crânio, e considerada a velocidade inicial. Pede-se para 
você determinar a idade do crânio, que é o tempo que se 
passou, de modo que a velocidade tenha atingido seu valor 
atual. 


DADOS: velocidade, = 4,50 des/min · gC; 
velocidade, = 15,3 des/min · gC; 
DETERMINE: + 


ESTRATÉGIA Use a expressão da meia-vida (Equação 19.1) 
para determinar a constante de velocidade (k) a partir da 
meia-vida para o C-14, que é de 5730 anos (Tabela 19.3). 


Use o valor da constante de velocidade e as velocidades 
inicial e atual para encontrar t a partir da lei de velocidade 
integrada (Equação 19.4). 


PLANO CONCEITUAL 


| EE) T 


N 


_ k, velocidade,, velocidadeo fr: | 
a 


velocidade, 
n = —kt 
velocidades 


RESOLVA Siga seu plano. Comece por determinar a 
constante de velocidade a partir da meia-vida. 


Substitua a constante de velocidade e as velocidades inicial e 
atual na lei de velocidade integrada e resolva para t. 


SOLUÇÃO 


и 0,693 
= 
__ 0,693 _ 0,693 
tio 5730а 
= 1,209 x 10"%a 
velocidade, 
In —————— = — kt 
velocidadeç ЕО 
| velocidade, 4,50 disímin-g С 
EPR MA ы EE 
velocidadey 15,3 dis/ming С 
Í = — —_—_ o. E —-——-——-———— 
К 1,209 х10-%а 
= 1,0 x10%a 


VERIFIQUE A unidade da resposta (ano) está correta. A 
magnitude da resposta é de cerca de 10.000 anos, o que é um 
pouco menos de duas meias-vidas. Este valor é razoável, uma 
vez que duas meias-vidas resultaram em uma velocidade de 
decaimento de em torno de 3,8 des/min : gC. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 19.5 


Um pesquisador afirma que um pergaminho antigo teria sua origem, a partir de 
filósofos gregos, a aproximadamente 500 a.C. Uma medida de sua velocidade 
de decaimento de carbono-14 dá um valor que é 89 % daquela encontrada em 
organismos vivos. Quantos anos tem o pergaminho? A afirmação do 
pesquisador está correta? 


Química no Cotidiano 


ação por Radiocarbono e o Sudário de Turim 


Sudário de Turim, guardado na Catedral de Turim, na 
Itália, é um tecido de linho antigo que tem uma imagem 
misteriosa. Muitas pessoas interpretaram a imagem como a de 
um homem que parece ter sido crucificado. A imagem fica 
mais clara se o sudário é fotografado e visto como um 


negativo. Alguns afirmam que o Sudário é o tecido original 
utilizado no sepultamento de Jesus, miraculosamente impresso 
com a sua imagem. Em 1988, a Igreja Católica Romana 
escolheu três laboratórios independentes para realizar a 
datação por radiocarbono do Sudário. Os laboratórios 
retiraram amostras do tecido e mediram o teor de carbono-14. 
Todos os três laboratórios independentes chegaram a 
resultados semelhantes — o Sudário foi feito de linho originário 
em torno de 1325 d.C. Embora alguns tenham contestado os 
resultados (e continuam a fazê-lo), e embora nenhum teste 
científico seja 100 % confiável, jornais de todo o mundo 
anunciaram que o Sudário não remontava aos tempos bíblicos. 


O tecido de linho, conhecido como o Sudário de Turim, tem a imagem de um 
homem considerado por alguns como Jesus. 


Datação pelo Urânio/Chumbo 


A datação por radiocarbono só pode medir a idade de objetos 
que estiveram, em algum momento, vivos e que são 
relativamente jovens (< 50.000 anos). Outras técnicas de 
datação radiométrica podem medir as idades de objetos pré- 
históricos que nunca foram vivos. A técnica mais confiável se 


baseia na razão entre o urânio 238 е o chumbo-206 dentro de 
rochas ígneas (rochas de origem vulcânica). Esta técnica mede 
o tempo que passou desde que a rocha se solidificou (naquele 
momento o “relógio radiométrico” foi inicializado). 


Uma vez que o U-238 decai рага Pb-206 com meia-vida de 
4,5 x 10º anos, as quantidades relativas de U-238 e Pb-206 em 
uma rocha contendo urânio revelam sua idade. Por exemplo, 
se uma rocha originalmente continha U-238 e atualmente 
contém quantidades iguais de U-238 e Pb-206, ela teria 4,5 
bilhões de anos de idade, considerando que a rocha não 
continha nenhum Pb-206 quando foi formada. A última 
hipótese pode ser testada, porque o chumbo que resulta do 
decaimento do urânio tem uma composição isotópica diferente 
daquela do chumbo que foi depositado em rochas, no 
momento em que elas foram formadas. O Exemplo 19.6 
mostra como as quantidades relativas de Pb-206 e U-238 em 
uma rocha podem ser utilizadas para estimar sua idade. 


EXEMPLO 19.6 Uso da Datação pelo Urânio/Chumbo para 


Estimar a Idade de uma Rocha 


Um meteoro contém 0,556 g de Pb-206 para cada 1,00 g de 
U-238. Admitindo que o meteoro não continha nenhum Pb- 
206 no momento de sua formação, determine a idade do 
meteoro. O uránio-238 decai para chumbo-206 com meia- 
vida de 4,5 bilhões de anos. 


ORGANIZE Sáo dadas as massas atuais de Pb-206 e U-238 
em uma rocha, e pede-se para determinar a sua idade. 
Também é dada a meia-vida do U-238. 


DADOS: Mu-238 — 1,00 g; Трьъ.206 — 0,556 8; 
tn = 4,5 х 10°a 


DETERMINE: + 


ESTRATÉGIA Use a lei de velocidade integrada (Equação 
19.3) para resolver este problema. Para fazer 1550, você tem 
que determinar, primeiro, o valor da constante de velocidade 
(А) a partir da expressão da meia-vida (Equação 19.1). 


Antes de substituir na lei de velocidade integrada, você 
também precisa da razão entre a quantidade atual de U-238 e 
a quantidade original (N/No). 


A massa atual de urânio é simplesmente 1,00 g. A massa 
inicial inclui a massa atual (1,00 g) mais a massa que decaiu 
para chumbo-206, que pode ser determinada a partir da massa 
atual de Pb-206. 


Use o valor da constante de velocidade e a quantidade inicial 
e atual de U-238, juntamente com a lei de velocidade 
integrada, para encontrar t. 


PLANO CONCEITUAL 
ho) 
Nas! 


tua 


к} 
| 
= 0,693 
k 


g de Pb-206 | mol de Pb-206 | | mol de U-238 | g de U-238 | 


1 mol de Pb 1 mol de U 238 g de U 
206 g de Pb 1 mol de Pb 1 mol de U 


RESOLVA Siga seu plano. Comece determinando a 
constante de velocidade a partir da meia-vida. 


SOLUÇÃO 


0.693 
ha = k 
k 0,693 0,693 


t1/2 -45x10a 
1,54 x 10-!'9а 


Il 


r 


Determine a massa em gramas de U-238 que é necessária 
para formar a massa dada de Pb-206. 

Substitua a constante de velocidade e as massas inicial e atual 
de U-238 na lei de velocidade integrada e resolva para t. (A 
massa inicial do U-238 é a soma da massa atual mais a massa 
que é necessária para formar a massa dada de Pb-206.) 


Imel-Pb-206 si 1 meol3-238 a 238 g U.238 
206 е РЬ-206 1 т01-РЬ.206 111010235 
= 0,6424 g 1.238 


0,556 g РЬ:206 х 


М, е 1,00 g 

Му 1,00 g + 0,6424 g 

= 3,2 х10?а 
VERIFIQUE A unidade da resposta (ano) está correta. A 
magnitude da resposta é cerca de 3,2 bilhões de anos, o que é 
menos do que uma meia-vida. Este valor é razoável, uma vez 
que menos da metade do urânio no meteoro decaiu рага 
chumbo. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 19.6 


Uma rocha contém uma proporção entre as massas de Pb-206 e U-238 de 0,145 
: 1,00. Admitindo que a rocha não continha nenhum Pb-206 no momento de 
sua formação, determine sua idade. 


A Idade da Terra A técnica de datação radiométrica pelo 
urânio/chumbo e outras técnicas de datação radiométrica (por 
exemplo, o decarmento do potássio-40 para argônio-40) têm 


sido amplamente utilizadas para medir a idade das rochas па 
Terra e têm produzido resultados altamente consistentes. 
Rochas com idade superior a 3,5 bilhões de anos foram 
encontradas em todos os continentes. As rochas mais antigas 
têm uma idade de aproximadamente 4,0 bilhões de anos, 
estabelecendo um limite inferior para a idade da Terra (a Terra 
tem que ser pelo menos tão antiga quanto suas rochas mais 
antigas). As idades de cerca de 70 meteoritos que atingiram a 
Terra também têm sido extensivamente estudadas e foram 
determinadas como de aproximadamente de 4,5 bilhões de 
anos. Uma vez que os meteoritos foram formados ao mesmo 
tempo que o nosso sistema solar (que inclui a Terra), a melhor 
estimativa para a idade da Terra é, portanto, de 4,5 bilhões de 
anos. Esta idade é consistente com a idade estimada do nosso 
universo — em torno de 13,7 bilhões de anos. 


A idade do universo é estimada a partir de sua velocidade de expansão, 
que pode ser medida pela análise das variações no comprimento de 
onda da luz proveniente de galáxias distantes. 


19.7 A Descoberta da Fissão: A Bomba Atômica e a 
Energia Nuclear 


Em meados da década de 1930, Enrico Fermi (1901-1954), um 
físico italiano, tentou sintetizar um novo elemento, 
bombardeando o urânio — o elemento mais pesado conhecido 
naquele tempo — com nêutrons. Fermi especulava que, se um 
néutron pudesse ser incorporado no núcleo de um átomo de 
urânio, o núcleo poderia sofrer decaimento beta, convertendo 
um néutron em um próton. Se isso acontecesse, um novo 
elemento, com o número atômico 93, seria sintetizado pela 
primeira vez. A equação nuclear para o processo é mostrada a 
seguir. 


O elemento com número atômico 100 é chamado de férmio em 
homenagem a Enrico Fermi. 


729 739 239 Г 
2580] + in —> 25U —> GX + ўе 


/ \ 


Nêutron Elemento recentemente sintetizado 


Fermi realizou a experiência e detectou a emissão de partículas 
beta. Entretanto, seus resultados foram inconclusivos. Será que 
ele tinha sintetizado um novo elemento? Fermi não analisou 
quimicamente os produtos para determinar sua composição e, 
portanto, não se pode dizer com certeza se ele tinha sintetizado 
um novo elemento. 


O elemento com número atômico 109 é chamado meitnério em 
homenagem a Lise Meitner. 


Três pesquisadores na Alemanha — Lise Meitner (1878- 
1968), Fritz Strassmann (1902-1980) e Otto Hahn (1879-1968) 
— repetiram os experimentos de Fermi, e depois realizaram 
uma análise química cuidadosa dos produtos. O que eles 
encontraram nos produtos — vários elementos mais leves que o 
urânio — mudaria o mundo para sempre. Em 6 de janeiro de 
1939, Meitner, Strassmann e Hahn informaram que o 
bombardeamento do urânio por nêutrons resultava na fissão 
nuclear — a divisão do átomo de urânio. O núcleo do átomo de 
urânio bombardeado por nêutrons tinha sido dividido em 
bário, criptônio e outros produtos menores. Os três cientistas 
também determinaram que o processo emite enorme 
quantidade de energia. Uma equação nuclear para uma reação 
de fissão, indicando como o urânio se divide em vários 
nuclídeos filhos, é mostrada a seguir. 
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Reação em Cadeia de Fissão 
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FIGURA 19.10 Uma Reação em Cadeia ou Autoamplificada A fissão de 
um núcleo de U-235 emite nêutrons que podem, a seguir, iniciar a fissão de 
outros núcleos de U-235, resultando em uma reação em cadeia que libera 
enorme quantidade de energia. 

Observe que o átomo de urânio inicial é o isótopo U-235, que 
constitui menos de 1 % de todo o urânio que ocorre 
naturalmente. O U-238, o isótopo de urânio mais abundante, 
não sofre fissão. Observe também que o processo produz três 
nêutrons, que têm o potencial para iniciar a fissão em três 


outros átomos de U-235. 


Os cientistas logo perceberam que uma amostra rica em U- 
235 poderia sofrer uma reação em cadeia na qual os nêutrons 
produzidos pela fissão de um núcleo de urânio induziria a 
fissão em outros núcleos de urânio (Figura 19.10). Esta reação 
autoamplificada é capaz de produzir uma enorme quantidade 
de energia. Esta é a energia que está atrelada a uma bomba 
atômica. Entretanto, para fazer uma bomba é necessária uma 
massa crítica de U-235 — uma massa suficiente de U-235 para 
produzir uma reação autossustentável. Temendo que a 
Alemanha nazista fosse desenvolver tal bomba, vários 
cientistas norte-americanos convenceram Albert Einstein, o 
cientista mais famoso daquele tempo, a escrever uma carta ao 
Presidente Franklin Roosevelt, alertando sobre esta 


єє 


possibilidade. Einstein escreveu: “... e é concebível — ainda 
que com menor certeza — que possam ser construídas bombas 
de um novo tipo, extremamente poderosas. Uma única bomba 
desse tipo, levada por um barco e lançada em um porto, 
poderia muito bem destruir o porto por completo, bem como o 


território que o rodeia.” 


A carta de Einstein convenceu Roosevelt e, em 1941, ele 
reuniu os recursos para iniciar o projeto científico mais caro 
jamais tentado. O projeto top-secret foi chamado de Projeto 
Manhattan e seu principal objetivo era construir uma bomba 
atômica antes que os alemães a fizessem. O projeto foi 
liderado pelo físico J. R. Oppenheimer (1904-1967) em uma 
instalação de pesquisa de alta segurança em Los Alamos, 
Novo México, Estados Unidos. Quatro anos depois, em 16 de 
julho de 1945, a primeira arma nuclear do mundo foi 
detonada, com sucesso, em um local de teste no Novo México. 
A primeira bomba atômica explodiu com uma força 
equivalente a 18.000 toneladas de dinamite. Ironicamente, os 
alemães — que não tinham tido sucesso em fazer uma bomba 


nuclear — já tinham sido derrotados nesta época. Em vez dos 
alemães, os Estados Unidos usaram a bomba atômica sobre o 
Japão. Uma bomba foi lançada sobre Hiroshima e uma 
segunda bomba foi lançada sobre Nagasaki. Juntas, as bombas 
mataram cerca de 200.000 pessoas e levaram à rendição do 
Japão. 


Lise Meitner no laboratório de Otto Hahn em Berlim. Juntamente com Hahn e Fritz 
Strassmann, Meitner descobriu que o U-235 podia sofrer fissão nuclear. 


Em 16 de julho de 1945, no deserto do Novo México, EUA, a primeira bomba 
atômica do mundo foi detonada. Ela tinha o poder de 18.000 toneladas de dinamite. 
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F.D.Roosevelt, 

Presidente dos Estados Unidos, 
Casa Branca 

Washington, D.C 


Algum trabalho recente realizado por E. Fermi e L. 


Szilard, do qual fui informa: leva-me 
a crer que o elemento urânio po convertido em uma 
nova e impo rtante fonte de en 1 10 futuro imediato. 
S ctos da situação « р ou a existir parecem 
r tenção e, se for n ric лаа rápida ação 
o Governo. Acredi é meu dever 
atenção para os se recomenda- 


No decurso dos últimos quatro meses, surgiu a pro- 
babilidade - através do trabalho de Joliot, na Franca, 
bem como do de Fermi e Szilard nos Estados Unidos - de se 
tornar possível iniciar uma reação nuclear em cadeia em 
uma grande massa de urânio, por meio da qual seriam gera- 


das grandes quantidades de energia grandes e 


de novos elementos similares ao О 
зе certo que é possível chegar bjetivo no futuro 


imediato. 


> 


Esse novo fenômeno levaria também à construção de 
bombas, e é concebível - ainda que com menor certeza - 
que possam ser construídas bombas de um novo tipo, extre- 
mamente poderosas. Uma única bomba desse tipo, levada por 
um barco e lançada em um porto, poderia muito bem des- 
truir o porto por completo, bem como o território que o 
rodeia. Entretanto, tais bombas talvez sejam muito pesa- 
das para serem transportadas pelo ar 


A carta de Einstein (parte da qual é mostrada aqui) ajudou a convencer Franklin 
Roosevelt a começar a pesquisa sobre a construção de uma bomba de fissão. 


Energia Nuclear: Usando a Fissão para Gerar 
Eletricidade 


As reações nucleares, como a fissão, geram enorme 
quantidade de energia. Em uma bomba nuclear, a energia é 
liberada de uma única vez. Entretanto, a energia também pode 
ser liberada mais lentamente e utilizada para fins pacíficos, 
como a geração de eletricidade. Nos Estados Unidos, a fissão 
nuclear gera cerca de 20 % da energia elétrica produzida. Em 


alguns outros países, a fissão nuclear gera até 70 % da energia 
elétrica produzida. Para você ter uma ideia da quantidade de 
energia liberada durante a fissão, Imagine um carro hipotético 
movido a energia nuclear. Suponha que o combustível para 
esse carro seja um cilindro de urânio com o tamanho 
aproximadamente de um lápis. Quantas vezes você teria de 
reabastecer o carro? O conteúdo de energia do cilindro de 
urânio é equivalente a cerca de 1000 tanques de oitenta litros 
de gasolina. Se você reabastecer seu carro movido a gasolina 
uma vez por semana, o carro movido a energia nuclear poderia 
rodar 1000 semanas, quase 20 anos — antes de reabastecer. 


Analogamente, uma usina de geração de energia elétrica 
movida a energia nuclear pode produzir uma grande 
quantidade de eletricidade a partir de uma pequena quantidade 
de combustível. Tais usinas exploram o calor gerado pela 
fissão, usando-o para ferver água e produzir vapor, que em 
seguida gira a turbina de um gerador para produzir eletricidade 
(Figura 19.11). A reação de fissão ocorre no núcleo do reator 
nuclear da usina. Esse núcleo é constituído por barras de 
urânio combustível — enriquecido para cerca de 3,5 % de U- 
235 — intercaladas entre barras de controle retráteis para 
absorção de nêutrons. Quando as barras de controle estão 
totalmente retraídas do conjunto de barras de combustível, a 
reação em cadeia pode ocorrer. Entretanto, quando as barras de 
controle são totalmente inseridas no conjunto de barras de 
combustível, elas absorvem os nêutrons que de outra forma 
induziriam a fissão, fazendo com que a reação em cadeia deixe 
de ocorrer. Retraindo ou inserindo as barras de controle, o 
operador pode aumentar ou diminuir a velocidade de fissão. 
Desta forma, a reação de fissão é controlada para produzir a 
quantidade certa de calor necessária para geração de 
eletricidade. No caso de uma falha na geração de energia, as 


hastes de controle caem automaticamente, inserindo-se no 
conjunto de hastes de combustível, “desligando” a reação de 
fissão. 


Reator Nuclear 


Gerador 
de vapor 


Estrutura de contenção 


Barras de controle М" 
Saida de 


Reator eletricidade 
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Barras de combustível 


Bomba Água pressurizada 
superaquecida 

FIGURA 19.11 Um Reator Nuclear A fissão do U-235 no núcleo do reator 
de uma usina de energia nuclear gera calor que cria vapor e gira uma 
turbina de um gerador elétrico. Barras de controle são levantadas ou 
abaixadas para controlar a reação de fissão. (Observe que a água 
transportando o calor para fora do núcleo do reator está contida dentro de 
seus próprios tubos e não entra em contato direto com o vapor que aciona 
as turbinas.) 


Em 1986, o núcleo do reator de Chernobyl (onde é agora a Ucrânia) superaqueceu, 
explodiu e destruiu parte da estrutura de contenção. A li-beração de nuclídeos 
radioativos no meio ambiente forçou o governo a realocar mais de 335.000 pessoas. 
Estima-se que possam, eventualmente, vir a ocorrer vários milhares de mortes 
adicionais por câncer entre as populações expostas. 

Uma usina nuclear típica gera eletricidade suficiente para 
abastecer uma cidade de um milhão de habitantes e usa cerca 
de 50 quilos de combustível por dia. Ao contrário, uma usina 
termelétrica à base de queima de carvão usa cerca de 
2.000.000 kg de combustível para gerar a mesma quantidade 
de energia elétrica. Além disso, uma usina nuclear não causa 
nem poluição do ar nem efeito estufa. Já uma usina 
termelétrica à base de queima de carvão emite poluentes como 
monóxido de carbono, óxidos de nitrogênio, e óxidos 
sulfúricos. Estas também emitem dióxido de carbono, um gás 
que causa o efeito estufa. 


A geração de eletricidade através da energia nuclear, no 
entanto, não está isenta de problemas. O primeiro deles é o 
perigo de acidentes nucleares. Apesar das precauções de 
segurança, a reação de fissão ocorrendo em uma usina nuclear 
pode superaquecer. Os exemplos mais famosos desse tipo de 
problema ocorreram em Chernobyl, na antiga União Soviética, 
em 26 de abril de 1986, e na Usina Nuclear de Fukushima 
Daiichi, no Japão, em março de 2011. 


No incidente de Chernobyl, os operadores da usina 
estavam realizando um experimento projetado para reduzir os 
custos de manutenção. A fim de realizar o experimento, eles 
tiveram que desativar muitos dos recursos de segurança do 
núcleo do reator. O experimento falhou com resultados 
desastrosos. O núcleo do reator nuclear, constituído 
parcialmente por grafite, superaqueceu e começou a queimar. 
O acidente causou 31 mortes imediatas e produziu um fogo 
que espalhou detritos radioativos para a atmosfera, fazendo 


com que grande parte do terreno em torno (dentro de um raio 
de aproximadamente 32 km) ficasse inabitável. Entretanto, 
embora o acidente tenha sido tão ruim quanto uma detonação 
nuclear, isso não ocorreu. Uma usina de energia nuclear não 
pode se tornar uma bomba nuclear. O urânio combustível 
utilizado na geração de eletricidade não está suficientemente 
enriquecido em U-235 para produzir uma bomba nuclear. As 
usinas de energia nuclear dos Estados Unidos têm 
características de segurança adicionais destinadas a evitar 
acidentes semelhantes. Por exemplo, as usinas nucleares 
americanas têm grandes estruturas de controle para conter 
resíduos radioativos em caso de acidente. 


Os núcleos dos reatores nos Estados Unidos não são feitos de grafite e 
não podem queimar da maneira que ocorreu no núcleo do reator em 
Chernobyl. 


No acidente japonês de 2011, um terremoto de magnitude 
9.0 provocou um tsunami que inundou a usina costeira e 
provocou falhas nas bombas do sistema de refrigeração. 
Vários dos núcleos dos reatores no interior da usina 
dramaticamente superaqueceram e pelo menos um dos núcleos 
experimentou um derretimento parcial (no qual o combustível 
fica tão quente que se funde). O acidente foi intensificado pela 
perda de água nas lagoas de armazenamento de combustível 
(piscinas de água usadas para manter refrigerado о 
combustível gasto, bem como o futuro combustível), o que fez 
com que o combustível armazenado nos tanques também 
superaquecesse. A liberação de radiação para o meio 
ambiente, no entanto, embora significativa, foi menor no Japão 
do que em Chernobyl. No momento desta publicação, 
nenhuma morte relacionada com a radioatividade foi relatada 
na usina de Fukushima ou na área em torno da usina. A 
limpeza do local, no entanto, vai continuar por muitos anos. 


Um segundo problema associado às usinas de energia 
nuclear é a eliminação de resíduos. Embora a quantidade de 
combustível nuclear usado na geração de eletricidade seja 
pequena em comparação com outros combustíveis, os 
produtos da reação são radioativos e têm meias-vidas longas. 
O que vamos fazer com esse lixo? Atualmente, nos Estados 
Unidos, resíduos nucleares são armazenados em locais nas 
centrais nucleares. Um único local de eliminação permanente 
esteve sendo desenvolvido em Yucca Mountain, Nevada, para 
armazenar resíduos nos Estados Unidos. Entretanto, na 
primavera de 2010, a administração Obama parou o 
desenvolvimento deste projeto e formou a Comissão Blue 
Ribbon sobre o Futuro Nuclear dos Estados Unidos para 
explorar alternativas. 


19.8 Conversão da Massa em Energia: Defeito de 
Massa e Energia de Ligação Nuclear 


A fissão nuclear produz grandes quantidades de energia. Mas 
de onde vem essa energia? Podemos responder a esta pergunta, 
examinando cuidadosamente as massas dos reagentes e 
produtos na equação de fissão da Seção 19.7. 


SU + in — Ba + Кг + 3ón 
Massa dos Reagentes Massa dos Produtos 
2351) 235,04392 u 120Ba 139,910581u 
in 1,00866 u 93кг 92,931130u 


зїп 3(1,00866) u 


Total 236,05258 u 235,86769 u 


Em uma reação química, também há variações de massa associadas à 
emissão ou absorção de energia. Entretanto, como a energia envolvida 
nas reações químicas é muito menor do que a das reações nucleares, 
essas variações de massa são inteiramente desprezíveis. 


Observe que os produtos da reação nuclear têm menos massa 
do que os reagentes. A massa que está faltando é convertida 
em energia. No Capítulo 1, do Volume 1, aprendemos que a 
matéria é conservada nas reações químicas. Nas reações 
nucleares, a matéria pode ser convertida em energia. A relação 
entre a quantidade de matéria que é perdida e a quantidade de 
energia formada é dada pela famosa equação de Einstein 
relacionando as duas grandezas: 


Е = тс? 


em que E é a energia produzida, m é a massa perdida e c é a 
velocidade da luz. Por exemplo, na reação de fissão mostrada 
anteriormente, calcula-se a quantidade de energia produzida, 
da seguinte maneira: 
Massa perdida (т) = 236,05258u – 235,86769 u 
1.66054 х 1077 kg 
Lu 


0,18489 ш х 


3.0702 х 107% kg 

тс? 

= 3,0702 х 107% kg (2,9979 х 10% m/s 
2,7593 х 107" J 


Energia produzida (E) 


O resultado (2,7593 х 10! J) é a energia produzida quando 
um núcleo de U-235 é submetido а fissáo. Isso pode náo 
parecer muita energia, mas é apenas a energia produzida pela 
fissão de um único núcleo. Vamos calcular a energia produzida 
por mol de U-235 para comparar com uma reação química. 
J „ 6.0221 х 10% U-235 átomos 

U-235 átomos 1 mol de U-235 

= 1,6617 х 10" J/mol átomos de U-235 


2,7593 x 1071! 


A energia produzida pela fissão de 1 mol de U-235 é em torno 
de 17 bilhões de kJ. Em comparação, uma reação química 
altamente exotérmica produz 1000 kJ por mol de reagente. A 
fissão produz mais de um milhão de vezes mais energia por 
mol do que os processos químicos. 


Defeito de Massa 


Podemos examinar a formação de um núcleo estável, a partir 
das partículas que formam esse núcleo, como uma reação 
nuclear na qual a massa é convertida em energia. Por exemplo, 
considere a formação do hélio-4 a partir de seus componentes: 


2 1H + 24а “He 
Massa dos Reagentes Massa dos Produtos 
2 1H 2(1,00783) и ¿He 4,00260 u 


2 in 2(1,00866) u 


Total 4,03298 u 4,00260 u 


Um átomo de hélio-4 tem menos massa do que a soma das 
massas de seus componentes separados. Esta diferença de 
massa, conhecida como defeito de massa, existe em todos os 
núcleos estáveis. A energia correspondente ao defeito de 
massa — obtida através da substituição do defeito de massa na 
equação E = mc? — é conhecida como energia de ligação 
nuclear, a quantidade de energia necessária para quebrar o 
núcleo nos núcleons que formam esse núcleo. 


Embora os químicos normalmente registrem energias em 
joules, os físicos nucleares utilizam frequentemente o elétron- 
volt (eV), ou o megaelétron-volt (MeV): 1 MeV = 1,602 x 10" 


13 J, Ao contrário da energia em joules, que normalmente é 
registrada por mol, a energia em elétron-volt é geralmente 
registrada por núcleo. Uma conversão particularmente útil 
para o cálculo e registro de energias de ligação nuclear é a 
relação entre u (unidade de massa) e MeV (unidade de 
energia). 


Um elétron-volt é definido como a energia cinética de um elétron que é 
acelerado por meio de uma diferença de potencial de 1 V. 


lu= 931,5 MeV 


Um defeito de massa de 1 u, quando substituído na equação E 
= mæ, dá uma energia de 931,5 MeV. Usando este fator de 
conversão, podemos facilmente calcular a energia de ligação 
do núcleo de hélio. 

Defeito de massa = 4,03298 и – 4,00260 u 
= 0,03038 u 


931,5 MeV 
Energia de ligação nuclear = 0,03038 uw х АА 


28,30 MeV 


Assim, a energia de ligação do núcleo de hélio é 28,30 MeV. 
De modo a comparar a energia de ligação de um núcleo como 
a de outro núcleo, calculamos a energia de ligação por 
писіеоп, que é a energia de ligação nuclear de um nuclídeo 
dividido pelo número de núcleons no nuclídeo. Para o hélio-4, 
calculamos a energia de ligação por núcleon da seguinte 
forma: 

Energia de ligação por núcleon = Cn faia 
o a 4 núcleons 


= 7,075 MeV por núcleon 


Podemos calcular a energia de ligação por núcleon para outros 
nuclídeos, da mesma maneira. Por exemplo, a energia de 
ligação nuclear do carbono-12 é 7,680 MeV por núcleon. Uma 
vez que a energia de ligação por núcleon do carbono-12 é 


maior do que a do hélio-4, seconcluímos que o nuclídeo 
carbono-12 é mais estável (tem uma energia potencial menor). 


EXEMPLO 19.7 Defeito de Massa e Energia de Ligação Nuclear 


Calcule o defeito de massa e a energia de ligação nuclear por 
núcleon (em MeV) para o C-16, um isótopo radioativo do 
carbono com uma massa de 16,014701 u. 


SOLUÇÃO 


Calcule o defeito de massa como a diferença entre a massa de 
um átomo de C-16 e a soma das massas de 6 átomos de 
hidrogênio e 10 nêutrons. 


Defeito de massa = 6(massa do |H) + 10(massa do (п) — massa до! С 
6(1,00783 u) + 10(1,00866 и) — 16,014701 u 
0,118879 u 


II 


Calcule a energia de ligação nuclear convertendo o defeito de 
massa (em u) para MeV. (Use 1 u = 931,5 MeV.) 


931,5 MeV | 
0,118879 u X = = 110,74 MeV 


Determine a energia de ligação nuclear por núcleon, 
dividindo pelo número de núcleons no núcleo. 

110,74 MeV 

16 núcleons 


= 6,921 MeV/núcleon 


Energia de ligação nuclear por núcleon 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 19.7 


Calcule o defeito de massa e a energia de ligação nuclear por núcleon (em MeV) 
para o U-238, que tem massa de 238,050784 u. 


A Figura 19.12 mostra a energia de ligação por núcleon 
representada graficamente como uma função do número de 
massa (4). A energia de ligação por núcleon é relativamente 


baixa para pequenos números de massa e aumenta até cerca de 
А = 60, quando atinge um máximo. Os nuclídeos com números 
de massa de cerca de 60, portanto, estão entre os mais estáveis. 
Além de 4 = 60, a energia de ligação por núcleon diminui 
novamente. A Figura 19.12 mostra por que a fissão nuclear é 
um processo altamente exotérmico. Quando um núcleo 
pesado, como o U-235, se divide em núcleos menores, como o 
Ba-140 e o Kr-93, a energia de ligação por núcleon aumenta. 
Isto é análogo a uma reação química em que as ligações fracas 
se quebram, e são formadas ligações fortes. Em ambos os 
casos, o processo é exotérmico. A Figura 19.12 também revela 
que a combinação de dois núcleos leves (abaixo de 4 = 60) 
para formar um núcleo mais pesado também deve ser 
exotérmica. Esse processo é chamado de fusão nuclear, que 
discutiremos na próxima seção deste capítulo. 


A Curva de Energia de Ligação 
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FIGURA 19.12 Energia de Ligação por Núcleon А energia de ligação 
nuclear por núcleon (uma medida da estabilidade de um núcleo) atinge um 
máximo no Fe-56. A energia pode ser obtida, quer pela quebra de um 


núcleo pesado em núcleos mais leves (fissão), ou através da combinação 
de núcleos mais leves em núcleos mais pesados (fusão). 
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FIGURA 19.13 Uma Reacáo de Fusáo Nuclear Nesta reacáo, dois 
isótopos pesados de hidrogénio, deutério (hidrogénio-2) e trício 
(hidrogénio-3), se fundem para formar hélio-4 e um néutron. 


19.9 Fusáo Nuclear: A Energia do Sol 


A fissão nuclear é a divisão de um núcleo pesado para formar 
dois ou mais núcleos leves. A fusáo nuclear, ao contrário, éa 
combinação de dois núcleos leves para formar um mais 
pesado. Ambas, fusáo e fissáo, emitem grandes quantidades de 
energia porque, como acabamos de ver, as duas formam 
nuclídeos com maior energia de ligação por núcleon do que os 
nuclídeos iniciais. A fusáo nuclear é a fonte de energia das 
estrelas, incluindo a do nosso Sol. Nas estrelas, átomos de 
hidrogénio se fundem para formar átomos de hélio, emitindo 
energia no processo. 


A fusáo nuclear é também a base de armas nucleares 
modernas, chamadas bombas de hidrogénio. Uma bomba de 
hidrogênio moderna tem até 1000 vezes a força explosiva das 
primeiras bombas atômicas. Essas bombas empregam a reação 
de fusão mostrada a seguir: 


ЇН + ЎН —> 3Не + (п 


Nesta reação, о deutério (o isótopo de hidrogênio com um 
néutron) e o trício (o isótopo de hidrogênio com dois nêutrons) 
se combinam para formar hélio-4 e um néutron (Figura 19.13). 
Como as reações de fusão requerem dois núcleos 
positivamente carregados (que se repelem), para fundir são 
necessárias temperaturas extremamente elevadas. Em uma 
bomba de hidrogênio, uma pequena bomba de fissão é 
detonada em primeiro lugar, gerando temperaturas 
suficientemente altas para ocorrer a fusão. 


A fusão nuclear tem sido intensamente investigada como 
uma maneira de produzir eletricidade. Devido à densidade 
mais elevada de energia — a fusão fornece cerca de 10 vezes 
mais energia por grama de combustível do que a fissão — e 
porque os produtos da reação são menos problemáticos do que 
aqueles da fissão, a fusão é promissora como uma fonte de 
energia futura. Entretanto, apesar dos esforços feitos, a 
geração de eletricidade por meio da fusão permanece 
indefinida. Um dos principais problemas é a elevada 
temperatura necessária para que a fusão ocorra — nenhum 
material pode suportar essas temperaturas. Usando poderosos 
campos magnéticos ou raios laser, os cientistas têm 
conseguido comprimir e aquecer núcleos até o ponto em que a 
fusão inicia e até mesmo é sustentada por breves períodos de 
tempo (Figura 19.14). Até agora, no entanto, a quantidade de 
energia gerada pelas reações de fusão tem sido menor do que a 
quantidade necessária para conseguir que ela ocorra. Depois 
de anos gastando bilhões de dólares em pesquisa de fusão, o 
Congresso dos Estados Unidos reduziu o financiamento para 
esses projetos. Se a fusão será uma fonte de energia viável 
permanece incerto. 
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FIGURA 19.14 Reator de Fusão Tokamak Um tokamak utiliza poderosos 
campos magnéticos para confinar o combustível nuclear nas enormes 
temperaturas necessárias para a fusão. As altas temperaturas produzem 
um plasma, um estado da matéria em que alguns dos átomos estão 
ionizados. 


19.10 Transmutacáo Nuclear e Elementos 
Transuránicos 


Um dos objetivos dos primeiros químicos da Idade Média, que 
eram conhecidos como alquimistas, foi a transformação de 
metais comuns em ouro. Muitos alquimistas esperavam 
transformar metais de baixo custo, tais como chumbo ou 
estanho, em metais preciosos, e desta forma se tornarem ricos. 
Esses alquimistas nunca foram bem-sucedidos porque suas 
tentativas eram meramente químicas — eles misturavam metais 
diferentes conjuntamente, ou tentavam levá-los a reagir com 
outras substâncias, a fim de transformá-los em ouro. Em uma 
reação química, um elemento mantém a sua identidade, de 
modo que um metal menos valioso — tal como o chumbo — 


permanece sempre chumbo, mesmo quando ele forma um 
composto com outro elemento. 


O casal Joliot-Curie ganhou o Prêmio Nobel de Química, em 1935, por seu trabalho 
sobre transmutação nuclear. 

Reações nucleares, ao contrário, resultam па 
transformação de um elemento em outro elemento, um 
processo conhecido como transmutação. Já vimos como isso 
ocorre no decaimento radioativo, na fissão e na fusão. Além 
disso, outras reações nucleares que transmutam elementos são 
possíveis. Por exemplo, em 1919, Emest Rutherford 
bombardeou nitrogénio-17 com partículas alfa para formar 
oxigênio: 

BN + ¿He — HO + H 


Irène Joliot-Curie (filha de Marie Curie) e seu marido Frédéric 
bombardearam alumínio-27 com partículas alfa para formar 
fósforo: 


2 30 
Al + He — PP + ln 


Na década de 1930, os cientistas começaram a construir 
dispositivos que aceleravam partículas até altas velocidades, 
abrindo a porta para ainda mais possibilidades. Esses 
dispositivos são geralmente de dois tipos: o acelerador linear 
e o cíclotron. 


Em um acelerador linear de um único estágio, uma 
particula carregada, como um próton, é acelerada em um tubo 


onde foi feito vácuo. А força de aceleração é fornecida por 
uma diferença de potencial (ou tensão) entre as extremidades 
do tubo. Em aceleradores lineares de múltiplos estágios, tais 
como o Acelerador Linear de Stanford (SLAC) na Stanford 
University, Califórnia, Estados Unidos, uma série de tubos de 
comprimento crescente estão ligados a uma fonte de tensão 
alternada, como mostrado na Figura 19.15. A tensão se alterna 
de tal maneira que, quando uma partícula carregada 
positivamente deixa um determinado tubo, o tubo torna-se 
positivamente carregado, repelindo a partícula para o tubo 
seguinte. Ao mesmo tempo, o tubo para o qual a partícula se 
aproxima torna-se agora carregado negativamente, puxando a 
partícula para ele. Isto continua ao longo de todo o acelerador 
linear, permitindo que a partícula seja acelerada a velocidades 
de até 90 % da velocidade da luz. Quando as partículas com 
esta velocidade colidem com um alvo, elas produzem um 
chuveiro de partículas subatômicas que podem ser estudadas. 
Por exemplo, pesquisadores usando o Acelerador Linear de 
Stanford foram agraciados com o Prêmio Nobel de Física, em 
1990, por descobrir evidências de que prótons e nêutrons eram 
constituídos de partículas subatômicas ainda menores, 
chamadas quarks. 


Em um ciclotron, uma tensão alternada, semelhante ao 
caso anterior, é usada para acelerar uma partícula carregada, só 
que desta vez a tensão alternada é aplicada entre as duas 
metades semicirculares do cíclotron (Figura 19.16). Uma 
partícula carregada inicialmente no meio dos dois semicírculos 
é acelerada para trás e para a frente entre eles. Ímás adicionais 
fazem com que a partícula se mova em um percurso em 
espiral. À medida que a partícula carregada se move em 
espiral para fora a partir do centro, ela ganha velocidade e 
eventualmente sai do cíclotron na direção do alvo. 


Fonte de 
tensão alternada 


—— Bomba 
de vácuo 


Fonte de 


prótons 


Tubo 
evacuado 


FIGURA 19.15 O Acelerador Linear Em um acelerador linear de múltiplos 
estágios, a carga em tubos sucessivos é rapidamente alternada, de tal 
maneira que, quando uma partícula carregada positivamente deixa um 
determinado tubo, o tubo torna-se carregado positivamente, repelindo a 
partícula para o tubo seguinte. Ao mesmo tempo, o tubo para o qual a 
partícula se aproxima torna-se agora carregado negativamente, puxando a 
partícula para ele. Este processo se repete através de uma série de tubos 
até que a partícula tenha sido acelerada para uma velocidade elevada. 


Fonte de 
tensão alternada 


Trajetória do 
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Fonte de prótons 
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FIGURA 19.16 О Cíclotron Em um cíclotron, duas estruturas 
semicirculares em forma de D sáosubmetidas a uma tensáo alternada. 
Uma partícula carregada, partindo de um ponto entre os dois semicírculos, 
é acelerada para trás e para a frente entre os dois semicírculos, enquanto 
ímãs adicionais fazem com que a partícula se mova em um percurso em 
espiral. 


O Acelerador Linear de Stanford (figura superior) está localizado na Universidade 
de Stanford, na Califórnia, Estados Unidos. O complexo do Laboratório e 
Acelerador Nacional Fermi, em Batavia, Illinois, Estados Unidos (figura inferior), 
inclui dois ciclotrons em uma configuração fazendo a figura de um 8. 

Com aceleradores lineares ou cíclotrons, todos os tipos de 
transmutações nucleares podem ser realizados. Deste modo, os 
cientistas fizeram nuclídeos que normalmente não existem na 
natureza. Por exemplo, urânio-238 pode ser feito para colidir 
com carbono-12 para formar um elemento de número atômico 
98: 


GU + С — “Cf + буп 
Este elemento foi nomeado califórnio (Cf) porque foi 
produzido pela primeira vez (através de uma reação nuclear 
ligeiramente diferente) na University of California em 
Berkeley, Estados Unidos. Muitos outros nuclídeos com 
números atômicos maiores do que o do urânio foram 
sintetizados desde a década de 1940. Esses elementos 


sintéticos — chamados de elementos transurânicos — foram 
adicionados à tabela periódica. 


A maioria dos elementos sintéticos são instáveis e possuem meias- 
vidas muito curtas. Alguns existem por apenas frações de segundo 
depois que são produzidos. 


Associação. / . 
oríceitual 19.4 Transformações Nucleares 
Califórnio-252 é bombardeado com um núcleo de boro-10 
para produzir outro nuclídeo e seis nêutrons. Que nuclídeo é 
produzido? 


19.11 Os Efeitos da Radiação sobre a Vida 


Como discutimos na Seção 19.2, a energia associada com a 
radioatividade pode ionizar moléculas. Quando a radiação 
ioniza as moléculas importantes em células vivas, podem 
aparecer problemas. A ingestáo de materiais radioativos — 
especialmente emissores alfa e beta — é particularmente 
perigosa porque a radioatividade uma vez dentro do corpo 
pode fazer ainda mais danos. Os efeitos da radiação podem ser 
divididos em três tipos diferentes: danos por radiação intensa, 
maior risco de cáncer e efeitos genéticos. 


Danos por Radiação Intensa 


Danos provocados por radiação intensa são resultantes da 
exposição a grandes quantidades de radiação em um curto 
período de tempo. As principais fontes desse tipo de exposição 
são bombas nucleares e núcleos dos reatores nucleares 
expostos. Esses níveis elevados de radiação matam um grande 
número de células. As células que se dividem rapidamente, 
tais como as do sistema imunológico e da mucosa intestinal, 
são as mais suscetíveis. Consequentemente, as pessoas 
expostas a altos níveis de radiação têm o sistema imunológico 


enfraquecido е uma redução na capacidade para absorver os 
nutrientes dos alimentos. Em casos mais leves, a recuperação é 
possível com o tempo. Em casos mais graves, ocorre a morte, 
muitas vezes a partir de infecções. 


Aumento do Risco de Câncer 


Doses menores de radiação durante longos períodos de tempo 
podem aumentar o risco de câncer. A radiação aumenta o risco 
de câncer porque pode danificar o DNA, as moléculas em 
células que carregam instruções para o crescimento e 
replicação celular. Quando o DNA dentro de uma célula é 
danificado, a célula normalmente morre. Ocasionalmente, no 
entanto, alterações no DNA fazem com que as células cresçam 
de forma anormal e se tornem cancerosas. Essas células 
cancerosas crescem em tumores que podem se espalhar e, em 
alguns casos, causar a morte. O risco de câncer aumenta com o 
aumento da exposição à radiação. Entretanto, o câncer é tão 
prevalente e tem tantas causas complicadas, que é difícil a 
determinação de um limite exato para o aumento do risco de 
câncer devido à exposição à radiação. 


| Explicamos o DNA, com mais detalhes, no Capítulo 21. 


Defeitos Genéticos 


Outro possível efeito de exposição à radiação é a presença de 
defeitos genéticos em gerações futuras. Se a radiação danifica 
o DNA de células associadas à reprodução — tais como ovos 
ou esperma — então a descendência que se desenvolve a partir 
dessas células podem ter anormalidades genéticas. Defeitos 
genéticos desse tipo têm sido observados em animais de 
laboratório expostos a níveis elevados de radiação. Entretanto, 
esses defeitos genéticos — com clara ligação causal com a 


exposição à radiação — ainda têm de ser verificados em seres 
humanos, mesmo em estudos de sobreviventes de Hiroshima. 


Medição da Exposição à Radiação 


Podemos medir a exposição à radiação de várias maneiras 
diferentes. Um método consiste em medir o número de 
eventos de decaimento a que uma pessoa está exposta. A 
unidade utilizada para esse tipo de medida a exposição é o 
curie (Ci), definido como 3,7 x 10!° eventos de decaimento 
por segundo. Uma pessoa exposta a um curie de radiação a 
partir de um emissor alfa é bombardeada por 3,7 х 10!° 
partículas alfa por segundo. Entretanto, já sabemos que 
diferentes tipos de radiação produzem efeitos diferentes. Por 
exemplo, sabemos que a radiação alfa tem um poder ionizante 
muito maior do que a radiação beta. Consequentemente, um 
determinado número de decaimentos alfa ocorrendo dentro do 
corpo de uma pessoa (devido à ingestão de um emissor alfa) 
faria mais danos do que o mesmo número de decaimentos 
beta. Se o emissor alfa e o emissor beta fossem externos ao 
corpo, no entanto, a radiação proveniente do emissor alfa 
seria, em grande parte, barrada pelas roupas ou pela pele 
(devido ao baixo poder de penetração da radiação alfa), 
enquanto a radiação do emissor beta poderia penetrar na pele e 
causar mais danos. Portanto, o curie não é uma medida eficaz 
de quanto dano a radiação realmente provoca ao tecido 
biológico. 

Uma maneira melhor de avaliar a exposição à radiação é 
medir a quantidade de energia efetivamente absorvida pelo 
tecido do corpo. As unidades utilizadas para esse tipo de 
medida a exposição são o gray (Gy), que corresponde a 1 J de 
energia absorvida por quilograma de tecido corporal, e o rad 


(dose de radiação absorvida — em inglês, radiation absorbed 
dose), que corresponde a 0,01 Gy. 


І gray (Gy) = 1 J/kg tecido corporal 
1 rad = 0,01 J/kg tecido corporal 


Embora essas unidades meçam a energia real absorvida pelos 
tecidos do corpo, elas ainda não levam em conta a quantidade 
de danos para as moléculas biológicas causadas pela absorção 
dessa energia, que difere de um tipo de radiação para outro e 
de um tipo de tecido biológico para outro. Por exemplo, 
quando um raio gama passa através do tecido biológico, a 
energia absorvida é espalhada ao longo de uma grande 
distância que a radiação percorre no corpo, resultando em uma 
baixa densidade de ionização no interior do tecido. Quando 
uma partícula alfa passa através de tecido biológico, ao 
contrário, a energia é absorvida em uma distância muito mais 
curta, o que resulta em uma densidade de ionização muito 
maior. A densidade de energia mais elevada resulta em 
maiores danos, mesmo que a quantidade de energia absorvida 
pelo tecido possa ser a mesma. 


Um roentgen é definido como a quantidade de radiação que produz 
2,58 x 10” С de carga por kg de ar. 


Consequentemente, um fator de correção, chamado fator 
de efetividade biológica, ou RBE (para Relative Biological 
Effectiveness), é geralmente multiplicado pela dose em rad 
para se obter a dose em uma unidade chamada rem (para 
roentgen equivalent man). 


Dose em rads x fator de efetividade biológica = dose em rems 


O fator de efetividade biológica para a radiação alfa, por 
exemplo, é muito maior do que para a radiação gama. 


TABELA 19.4 Exposição por Fonte para Pessoas que Residem nos 


Estados Unidos 


Fonte 
Radiação Natural 


Uma viagem de avião a jato por 5 horas 


Radiação cósmica proveniente do espaço 
exterior 


Radiação terrestre 
Radionuclídeos naturais no corpo 
Gás radônio 


Procedimentos Médicos de 
Diagnóstico 


Radiografia de tórax 
Raios X dental (panorâmica) 


Raios X dental (radiografia 
interproximal) 


Mamografia 
Enema de bário (parte apenas do raio X) 


Teste do trato gastrointestinal superior 


Varredura do coração usando tálio 


Produtos de Consumo 


Dose 


2,5 mrem/viagem (0,5 mrem/h a 39.000 
pés) (dose de corpo inteiro) 


27 mrem/ano (dose de corpo inteiro) 


28 mrem/ano (dose de corpo inteiro) 
35 mrem/ano (dose de corpo inteiro) 


200 mrem/ano (dose de pulmão) 


8 mrem (dose de corpo inteiro) 
30 mrem (dose de pele) 


80 mrem (dose de pele) 


138 mrem por imagem 
406 mrem (dose de medula óssea) 


244 mrem (parte apenas do raio X) (dose 
de medula óssea) 


500 mrem (dose de corpo inteiro) 


Materiais de construção 3,5 mrem/ano (dose de corpo inteiro) 


Relógios luminosos (H-3 e Pm-147) 0,04-0,1 mrem/ano (dose de corpo 
inteiro) 


Produtos do tabaco (para fumantes de 30 16.000 mrem/ano (dose epitelial 
cigarros por dia) brônquica) 


Fonte: Department of Health and Human Services. National Institutes of 
Health, EUA. 
A unidade do SI que corresponde ao rem é o sievert (Sv). Entretanto, о 
rem ainda é comumente usado nos Estados Unidos. O fator de 
conversão é de 1 rem = 0,01 Sv. 


Em média, cada um de nós está exposto a cerca de 310 
mrem de radiação por ano a partir das fontes naturais 
mostradas na Tabela 19.4. A maior parte desta exposição nos 
Estados Unidos vem do radônio, um dos produtos da série de 
decaimento do urânio. Como você pode ver na Tabela 19.4, no 
entanto, alguns procedimentos médicos também envolvem 
níveis de exposição semelhantes aos recebidos a partir de 
fontes naturais. O aumento da utilização da tomografia 
computadorizada (TC) ao longo da última década — que tem 
associado exposições de 200-1600 mrem — levantou algumas 
preocupações sobre o uso excessivo dessa tecnologia na 
medicina. 


É preciso muito mais do que a dose média de radiação 
natural ou a dose de um procedimento de diagnóstico médico 
para produzir efeitos significativos na saúde em seres 
humanos. O primeiro efeito mensurável, uma contagem de 
leucócitos diminuída, ocorre em exposições instantâneas de 
aproximadamente 20 rem (Tabela 19.5). Exposições de 100 
rem produzem um claro aumento no risco de câncer, e 


exposições de mais de 500 rem muitas vezes resultam em 
morte. 


TABELA 19.5 Efeitos da Exposição à Radiação Instantánea 


Dose Aproximada 
(rem) Resultado Provável 


20-100 Diminuição do número de glóbulos brancos no sangue; 
possível aumento no risco de câncer 


100-400 Doença da radiação, incluindo vômitos e diarreia; lesões de 
pele; aumento no risco de câncer 


500 Morte (muitas vezes dentro de 2 meses) 
1000 Morte (muitas vezes dentro de 2 semanas) 
2000 Morte (dentro de horas) 


1arãn + 
Associação Conceitual 19.5 Exposição à Radiação 
Suponha que uma pessoa ingere quantidades iguais de dois 
nuclídeos, sendo ambos emissores beta (de aproximadamente 
mesma energia). O nuclídeo A tem meia-vida de 8,5 horas, e o 
nuclídeo В tem meia-vida de 15,0 horas. Os dois nuclídeos são 
eliminados do corpo dentro de 24 horas após a ingestão. Qual 
dos dois nuclídeos produz a maior exposição a radiação? 


19.12 Radioatividade em Medicina e Outras 
Aplicações 
A radioatividade é frequentemente considerada como 


perigosa; no entanto, ela é também extremamente útil para os 
médicos no diagnóstico e tratamento de doenças, e tem muitas 


outras aplicações importantes. O uso da radioatividade па 
medicina pode ser dividido em técnicas de diagnóstico (que 
diagnosticam a doença) e técnicas terapêuticas (que tratam a 
doença). 


FIGURA 19.17 Uma Tomografia Óssea Estas imagens, com vistas frontal 
e traseira do corpo humano, foram criadas pelas emissões de raios gama 
do Tc-99m. Tais exames são muitas vezes utilizados para localizar um 
câncer que tem metástase (disseminação) para os ossos a partir de um 
tumor primário em outro lugar. 


О uso da radioatividade no diagnóstico envolve geralmente 
um radiofármaco, um nuclídeo radioativo ligado a um 
composto ou introduzido em uma mistura, de modo a se poder 
acompanhar o movimento do composto ou da mistura no 
interior do corpo. Marcadores são úteis no diagnóstico da 
doença por causa de dois fatores principais: (1) a sensibilidade 
com que a radioatividade pode ser detectada, e (2) o 
comportamento químico idêntico de um núcleo radioativo e 
sua contraparte não radioativa. Por exemplo, a glândula 
tireoide naturalmente concentra iodo. Quando são ministradas 
а um paciente pequenas quantidades de 10do-131 (um isótopo 
radioativo do iodo), o iodo radioativo se acumula na tireoide, 
tal como é feito pelo iodo não radioativo. Entretanto, o iodo 
radioativo emite radiação, que pode então ser detectada com 
grande sensibilidade e usada para medir a taxa de absorção de 
10do pela tiroide e, assim, obter uma imagem da glândula. 


Uma vez que diferentes elementos são absorvidos 
preferencialmente por diferentes órgãos ou tecidos, diferentes 
radiofármacos são utilizados para monitorar a atividade 
metabólica e obter a imagem de uma variedade de órgãos e 
estruturas, incluindo rins, coração, cérebro, vesícula biliar, 
ossos e artérias, como mostrado na Tabela 19.6. 
Radiofármacos também podem ser utilizados para localizar 
infecções ou cânceres dentro do corpo. Para localizar uma 
infecção, os anticorpos são marcados com um nuclídeo 
radioativo, tal como o tecnécio-99m (em que “m” significa 
metaestável), e administrados ao paciente. Os anticorpos 
marcados se agregam ao local infectado, tal como descrito na 
Segáo 19.1. Os tumores cancerígenos podem ser detectados 
porque eles naturalmente concentram fósforo. Quando é dado 
a um paciente fósforo-32 (um isótopo radioativo do fósforo) 
ou um composto de fósforo incorporando outro isótopo 


radioativo, tal como o Tc-99m, os tumores concentram а 
substância radioativa e se tornam fontes de radioatividade que 
podem ser detectadas (Figura 19.17). 


A técnica de imagem especializada, conhecida como 
tomografia por emissão de pósitron(PET), emprega 
nuclídeos emissores de pósitrons, como о flúor-l8, 
sintetizados em cíclotrons. O flúor-18 é ligado a uma 
substância metabolicamente ativa, tal como a glicose, e 
administrado ao paciente. À medida que a glicose se desloca 
através da corrente sanguínea para o coração e o cérebro, ela 
transporta o flúor radioativo, que decai com uma meia-vida de 
pouco menos de 2 horas. Quando um isótopo de flúor-18 
decai, ele emite um pósitron que combina imediatamente com 
qualquer elétron existente nas proximidades. Como um 
pósitron e um elétron sáo antipartículas, elas se aniquilam uma 
a outra, produzindo dois raios gama que se deslocam em 
direções exatamente opostas. Os raios gama podem ser 
detectados por um arranjo de detectores que podem localizar o 
ponto de origem dos raios com grande precisão. O resultado é 
um conjunto de imagens altamente detalhadas que mostram 
tanto a taxa de metabolismo da glicose quanto as 
características estruturais do órgão cuja imagem foi obtida 
(Figura 19.18). 


TABELA 19.6 Radiofármacos Comuns 


Parte do Corpo 
Nuclídeo Tipo de Emissão Меіа-\іда Estudado 
Tecnécio-99m Gama 6,01 horas Vários órgãos, 
(principalmente) 05505 
lodo-131 Beta 8,0 dias Tireoide 


Ferro-59 Beta 44,5 dias Sangue, baço 


Tálio-201 Captura de 3,05 dias Coração 


elétron 
Flúor-18 Emissão de 1,83 horas Estudos por PET 
pósitron de coração, 
cérebro 
Fósforo-32 Beta 14,3 dias Tumores em 
vários órgãos 


FIGURA 19.18 Uma Tomografia PET As áreas coloridas indicam regiões 
de alta atividade metabólica no cérebro de um paciente esquizofrênico 
sofrendo de alucinações. 


Radioterapia em Medicina 


Uma vez que a radiação mata as células e é particularmente 
eficaz na morte de células que se dividem rapidamente, ela é 
frequentemente utilizada como uma terapia para o câncer (as 
células cancerígenas se reproduzem muito mais rapidamente 
do que as células normais). Os raios gama são focados em 
tumores internos para matá-los. O feixe de raios gama é 
normalmente movido em uma trajetória circular em torno do 
tumor (Figura 19.19), maximizando a exposição do tumor e 
minimizando a exposição do tecido saudável circundante. No 
entanto, pacientes com câncer que recebem esse tratamento 
geralmente desenvolvem os sintomas da doença da radiação, 
que incluem vômitos, queimaduras na pele e perda de cabelo. 


Você pode se perguntar por que a radiação — que é 
conhecida como causa de câncer — também é usada para tratar 
o câncer. А resposta está na análise de risco. Um paciente com 
câncer é normalmente exposto a doses de radiação de 
aproximadamente 100 rems. Tal dose aumenta o risco de 
câncer em cerca de 1 %. Entretanto, se o paciente tem 100 % 
de chance de morrer do câncer que ele já tem, esse risco se 
torna aceitável, especialmente porque há uma significativa 
chance de cura do câncer. 


EN 


FIGURA 19.19 Radioterapia para Câncer Este tratamento envolve a 
exposição de um tumor maligno aos raios gama gerados por nuclídeos, 
como o cobalto-60. O feixe é movido de forma circular em torno do tumor 
para maximizar a exposição do mesmo à radiação, enquanto minimiza a 
exposição dos tecidos saudáveis. 


Outras Aplicações 


A radioatividade é muitas vezes usada para matar 
microrganismos. Por exemplo, os médicos utilizam radiação 
para esterilizar dispositivos médicos que estão para ser 
implantados cirurgicamente. A radiação mata as bactérias que 


poderiam levar à infecção. Da mesma forma, a radiação е 
usada para matar bactérias e parasitas em alimentos. Como a 
pasteurização do leite, a irradiação de alimentos torna mais 
segura a consumação deles e dá a eles uma vida útil mais 
longa (Figura 19.20). A irradiação de carnes crua e de aves 
mata E. coli e Salmonella, bactérias que podem levar a 
doenças graves e até mesmo à morte quando tais carnes, 
contaminadas, são consumidas. A irradiação de alimentos, no 
entanto, não torna o alimento, em si, radioativo, nem diminui 
seu valor nutricional. Nos Estados Unidos, a irradiação de 
diversos tipos diferentes de alimentos — incluindo carne, aves, 
batatas, farinha e frutas — foi aprovada pelo Departamento de 
Agricultura dos Estados Unidos e pelo U.S. Food and Drug 
Administration (FDA) — órgão responsável pela 
regulamentação e controle de alimentos e medicamentos nos 
EUA. 


A radioatividade também é usada para controlar as 
populações de insetos nocivos. Por exemplo, moscas-da-fruta 
podem ser colocadas em grandes números em cativeiro e 
esterilizadas por radiação. Quando são soltas, essas moscas- 
da-fruta se acasalam com as moscas-da-fruta selvagens, mas 
não produzem descendentes. Os esforços das moscas-da-fruta 
selvagens, que poderiam levar à reprodução, são 
desperdiçados, e a próxima geração de moscas é menor do que 
seria de outra forma. Estratégias semelhantes têm sido 
utilizadas para controlar as populações de mosquitos 
portadores de doenças. 


FIGURA 19.20 Irradiação de Alimentos А irradiação mata micróbios que 
degradam os alimentos, permitindo um armazenamento mais longo e mais 
seguro. O alimento não se torna radioativo, e suas propriedades ficam 
inalteradas durante o processo. Estes morangos foram colhidos ao mesmo 
tempo, mas aqueles na parte inferior foram irradiados antes do 
armazenamento. 


REVISÃO DO CAPÍTULO 


Teste de Autoavaliação 


01. Qual o nuclídeo filho que se forma quando o polônio-214 sofre 
decaimento alfa? 
a) “¿Ro b) At c) Bi а) *¿2Pb 
02. Que equação nuclear representa com exatidão o decaimento beta do 
Xe-133? 
a) Хе ¿Cs + fe 
b) Bixe— 193] + Se 
с) BiXe + SJe> 183] 
d) !3}Xe — Cs + He 


03. Que nuclídeo é mais provável de sofrer decaimento beta? 


04. 


05. 


Massa do Nuclídeo (р) 


а) Si-22 

р) Rb-91 
c) Ar-35 
d) Co-52 


Que forma de decaimento radioativo seria mais provável de você 
detectar, se ele estivesse acontecendo no quarto ao lado do quarto em 


que você se encontra? 

a) alfa 

b) beta 

c) gama 

d) emissão de pósitron 


O gráfico visto a seguir mostra a massa de um nuclídeo decaindo em 
função do tempo. Qual é a meia-vida do decaimento? 


0 20 40 60 80 100 120 140 
Tempo (minutos) 
a) 15min 
b) 25 тіп 
c) 35 тіп 


06. 


07. 


08. 


09. 


O ferro-59 é um emissor beta com meia-vida de 44,5 dias. se a 
amostra contém inicialmente 132 mg de ferro-59, quanto ferro-59 
resta na amostra depois de 265 dias? 


a) 0,00mg 
b) 2,13mg 
c) 33,2 тд 
d) 66,0 тд 


Um artefato tem uma velocidade de decaimento де carbono-14 de 
8,55 desintegrações por minuto por grama de carbono (8,55 des/min 
Y g O. Os organismos vivos têm a velocidade de decaimento de 
carbono-14 de 15,3 des/min Y g С. Qual a idade do artefato? (A meia- 
vida do carbono-14 é de 5730 anos.) 


a) 481x10%a 
b) 210x10a 
с) 3,20x10a 
d) 121x10'a 


Uma rocha ígnea contém uma razão em massa de Pb-206/U-238 de 
0,372. Qual é a idade da rocha? (U-238 decai para Pb-206 com meia- 
vida de 4,5 anos x 10º anos.) 


а) 450x10%a 
b) 642х10°а 
с) 205x10a 
d) 2,32x10a 


Calcule a energia de ligação nuclear por núcleo para o cobalto-59, o 
único isótopo estável do cobalto. A massa do cobalto-59 é 58,933198 
u. (A massa do H+ é 1,00783 u, e a massa de um nêutron é 1,00866 u.) 


a) 517,3 MeV 


b) 8,768 MeV 
с) 19,16 MeV 
d) 1,011 10º MeV 
010. Que problema não está associado à geração nuclear de energia? 
a) perigo de superaquecimento do núcleo do reator 
b) eliminação de resíduos 
c) aquecimento global 


d) nenhuma das anteriores (todos os itens anteriores são problemas 
associados à geração nuclear de energia). 


Respostas: 1.(d) 2.(a) 3.(b) 4.(c) 5.(c) 6.(b) 7.(a) 8.(d) 9.(b) 10.(c) 


Termos Importantes 
Seção 19.1 


radioatividade 
radioativo 

Seção 19.2 
fosforescência 
Seção 19.3 
nuclídeo 
decaimento alfa (a) 
partícula alfa (a) 
equação nuclear 
energia de ionização 
poder de penetração 


decaimento beta (5) 


partícula beta (5) 
emissão de raios gama (у) 
raios gama (у) 

emissão de pósitron 
pósitron 

captura de elétron 
Seção 19.4 

força forte 

núcleons 

números mágicos 

Seção 19.5 

dosímetro de filme na forma de crachá 
contador Geiger-Miiller 
contador de cintilacáo 
Secáo 19.6 

datacáo radiométrica 
datacáo por radiocarbono 
Secáo 19.7 

fissáo nuclear 

reação em cadeia 

massa crítica 

Seção 19.8 

defeito de massa 


energia de ligação nuclear 


Seção 19.9 
fusão nuclear 
Seção 19.10 
transmutação 
acelerador linear 
ciclotron 

Secáo 19.11 
fator de efetividade biológica (RBE) 
rem 

Secáo 19.12 
radiofármaco 


tomografia por emissão de pósitron (PET) 


Conceitos Fundamentais 
Diagnóstico de Apendicite (19.1) 


> Radioatividade é a emissão de partículas subatômicas ou 
radiação eletromagnética de elevada energia pelos núcleos 
de certos átomos. 


> Como algumas dessas emissões podem passar através da 
matéria, a radioatividade é útil na medicina e muitas outras 
áreas de estudo. 


A Descoberta da Radioatividade (19.2) 


Db A radioatividade foi descoberta por Antoine-Henri 
Becquerel quando ele descobriu que o urânio provoca 
sensibilização de uma chapa fotográfica na ausência de luz. 


> Marie Sklodowska Curie descobriu depois que esse 
fenômeno não era exclusivo para o urânio, e ela começou a 
chamar de radioatividade os raios que produziam a 
sensibilização. Curie também descobriu dois novos 
elementos: o polônio е o rádio. 


Tipos de Radioatividade (19.3) 


Db Os principais tipos de radioatividade natural são 
decaimento alfa (o), decaimento beta (5), emissão de raios 
gama (y), e emissão de pósitron. 


> A radiação alfa são núcleos de hélio. Partículas beta são 
elétrons. Raios gama são radiação eletromagnética de 
energia muito elevada. Pósitrons são as antipartículas dos 
elétrons. 


> Um núcleo pode absorver um de seus elétrons orbitais em 
um processo chamado de captura de elétron. 


> Podemos representar cada processo radioativo com uma 
equação nuclear que mostra como o nuclídeo pai se 
transforma no nuclídeo filho. Em uma equação nuclear, 
embora os tipos específicos de átomos não possam ser 
balanceados, os números atômicos e os números de massa 
podem. 


> Cada tipo de radioatividade tem uma ionização e um poder 
de penetração diferentes. Esses valores são inversamente 
proporcionais; uma partícula com um poder de ionização 
mais elevado tem um poder de penetração menor. As 
partículas alfa são as mais maciças e têm o maior poder 
ionizante, seguidas pelas partículas beta e pelos pósitrons, 
que são equivalentes quanto ao seu poder de ionização. Os 
raios gama têm o menor poder de ionização. 


0 Vale de Estabilidade: Predição do Tipo de Radioatividade (19.4) 


> A estabilidade de um núcleo e, portanto, a probabilidade de 
que ele vá sofrer decaimento radioativo dependem, em 
grande parte, de dois fatores. O primeiro é a relação entre o 
número de nêutrons e o número de prótons (N/Z), porque os 
nêutrons proporcionam uma força forte que supera a 
repulsáo eletromagnética entre os prótons positivos. Esta 
razão é um para os elementos menores, mas torna-se maior 
do que um para os elementos de maiores. O segundo fator 
relacionado com a estabilidade dos núcleos é um conceito 
conhecido como números mágicos; certos números de 
núcleons são mais estáveis do que outros. 


Detecção da Radioatividade (19.5) 


> Detectores de radiação são utilizados para determinar a 
quantidade de radioatividade em uma área ou uma amostra. 


> Dosímetros de filme na forma de crachá utilizam um filme 
fotográfico para este propósito; esses detectores não 
fornecem uma resposta instantânea. 


> Dois detectores que registram instantaneamente a 
quantidade de radiação são o contador Geiger-Múller, que 
utiliza a ionização do argônio pela radiação para produzir 
um sinal elétrico, e o contador de cintilação, que utiliza a 
emissão de luz induzida pela radiação. 


A Cinética do Decaimento Radioativo e a Datação Radiométrica 
(19.6) 


> Todos os elementos radioativos decaem de acordo com uma 
cinética de primeira ordem (Capítulo 13); a equação de 
meia-vida e a lei de velocidade integrada para o decaimento 
radioativo são obtidas a partir da lei de velocidade de 
primeira ordem. 


> A cinética de decaimento radioativo é usada para datar 
objetos e artefatos. A idade dos materiais que em algum 
instante foram parte de organismos vivos é medida pela 
datação por carbono-14. A idade das rochas antigas e até 
mesmo da própria Terra é determinada pela datação 
urânio/chumbo. 


A Descoberta da Fissão: A Bomba Atômica e a Energia Nuclear 
(19.7) 


> Fissão é a divisão de um átomo, como o urânio-235, em 
dois átomos de massas atômicas menores. 


> Como a fissão de um átomo urânio-235 libera enorme 
quantidade de energia e produz nêutrons que podem dividir 
outros átomos de urânio-235, a energia dessa reação em 
cadeia pode ser aproveitada em uma bomba atômica ou em 
um reator nuclear. 


> A geração nuclear de energia não produz poluição do ar e 
requer pouca massa para liberar muita energia. No entanto, 
há sempre um risco de acidentes, o que torna dificil 
eliminar os resíduos nucleares. 


Conversão da Massa em Energia: Defeito de Massa e Energia de 
Ligação Nuclear (19.8) 


> Em uma reação de fissão nuclear, a massa é convertida em 
energia. 


> A diferença de massa entre um nuclídeo e os prótons e 
nêutrons individuais que o constituem é chamada de defeito 
de massa, e a energia correspondente, calculada a partir da 
equação de Einstein, E = тс?, é a energia de ligação 
nuclear. 


> A estabilidade de um núcleo é determinada pela energia de 
ligação por núcleon; essa energia aumenta, até um número 
de massa 60 e, em seguida, diminui. 


Fusão Nuclear: À Energia do Sol (19.9) 


> As estrelas produzem sua energia através de um processo 
que é o oposto da fissão: a fusão nuclear, a combinação de 
dois núcleos leves para formar um mais pesado. 


> Armas nucleares modernas empregam a fusão. Embora a 
fusão tenha sido examinada como um possível método para 
produzir eletricidade, as experiências com a fusão de 
hidrogênio têm sido mais dispendiosas do que produtivas. 


Transmutação Nuclear e Elementos Transuránicos (19.10) 


> A transmutação nuclear, a transformação de um elemento 
em outro elemento, tem sido utilizada para criar os 
elementos transurânicos, elementos com números atômicos 
maiores do que os do urânio. 


> Os dois dispositivos mais comumente usados para acelerar 
as partículas até as altas velocidades necessárias para as 
reações de transmutação são o acelerador linear e o 
сісІоігоп. Ambos utilizam tensão alternada para acelerar as 
partículas através de forças eletromagnéticas. 


Os Efeitos da Radiação sobre a Vida (19.11) 


> Os efeitos da radiação podem ser agrupados em três 
categorias. Danos por radiação intensa são causados por 
uma grande exposição à radiação durante um curto período 
de tempo. Exposição menor à radiação pode resultar em 
aumento do risco de câncer, por causa de danos ao DNA. 
Defeitos genéticos são causados por danos no DNA de 
células reprodutivas. 


> A unidade mais efetiva de medida para a quantidade de 
radiação absorvida é o rem, que leva em conta a diferença 
de poder de penetração e de ionização dos vários tipos de 
radiação. 


Radioatividade em Medicina (19.12) 


> A radioatividade é fundamental рага o diagnóstico de 
problemas médicos por meio de radiofármacos e da 
tomografia de emissão de pósitron (PET). As duas técnicas 
podem proporcionar dados sobre a aparência e a atividade 
metabólica de um órgão, ou ajudar a localizar um tumor. 


> A radiação também é usada para tratar o cáncer, pois ela 
mata células. A radiação também pode ser utilizada para 
matar bactérias em alimentos e para controlar populações 
de insetos nocivos. 


Principais Equações e Relações 
A Lei de Velocidade de Primeira Ordem (19.6) 
Velocidade = kN 


A Equação de Meia-Vida (19.6) 


0,693 , 
tip = k = constante de velocidade 


k 
A Lei de Velocidade Integrada (19.6) 


№, , Р ; Aa 
In— = -kt М, = número de núcleos radioativos no tempo t 
No е А Ее à 24 
№ = número inicial de núcleos radioativos 


Equação de Einstein da Energia-Massa (19.8) 


Е = тс? 


Principais Resultados de Aprendizado 


Objetivos do Capítulo 


Escrevendo Equações Nucleares para 
Ф Decaimento Alfa (19.3) 


Escrevendo Equações Nucleares para 
Decaimento Beta, Emissão de Pósitron e 
Captura de Elétron (19.3) 


Previsão do Tipo de Decaimento 
Radioativo (19.4) 


Uso da Cinética de Decaimento 
Radioativo (19.6) 


Uso da Datação por Radiocarbono (19.6) 


Uso da Datação Urânio/Chumbo para a 
Estimativa da Idade de uma Rocha 
(19.6) 


Determinação do Defeito de Massa e da 
Energia de Ligação Nuclear (19.8) 


EXERCÍCIOS 


Questões de Revisão 


Avaliação 


Exemplo 19.1 Exercício de Revisão 
19.1 Exercícios 31-36 


Exemplo 19.2 Exercício de Revisão 
19.2 Exercício de Revisão Adicional 19.2 
Exercícios 31-36 


Exemplo 19.3 Exercício de Revisão 19.3 
Exercícios 41, 42 


Exemplo 19.4 Exercício de Revisão 19.4 
Exercícios 45-52 


Exemplo 19.5 Exercício de Revisão 19.5 
Exercícios 53, 54 


Exemplo 19.6 Exercício de Revisão 19.6 
Exercícios 55, 56 


Exemplo 19.7 Exercício de Revisão 19.7 
Exercícios 65-72 


1. O que é radioatividade? Quem a descobriu? Como foi 


descoberta? 


10. 


11. 


Explique o papel de Marie Curie na descoberta da 
radioatividade. 


Defina А, Z e X na seguinte notação utilizada para 
especificar um nuclídeo: 4x. 


Use a notação da Questão 3 para escrever os símbolos 
de um próton, de um nêutron e de um elétron. 


O que é uma partícula alfa? O que acontece com o 
número de massa e o número atômico de um isótopo 
que emite uma partícula alfa? 


O que é uma partícula beta? O que acontece com o 
número de massa e o número atômico de um isótopo 
que emite uma partícula beta? 


O que é um raio gama? O que acontece com o número 
de massa e o número atômico de um isótopo que emite 
um raio gama? 


O que é um pósitron? O que acontece com o número de 
massa е o número atômico de um isótopo que emite um 
pósitron? 


Descreva o processo de captura de elétron. O que 
acontece com o número de massa e o número atômico 
de um nuclídeo que sofre captura de elétron? 


Ordene as partículas alfa, as partículas beta, os pósitrons 
e os raios gama em termos de: (a) aumento do poder 
ionizante; (b) aumento do poder de penetração. 


Explique por que a razão entre nêutrons e prótons (N/Z) 
é importante na determinação da estabilidade nuclear. 
Como você pode usar a razão N/Z de um isótopo para 
prever o tipo de decaimento radioativo que ele poderia 
sofrer? 


12. 


13. 


14. 


15. 


16. 


17. 


18. 


19. 


O que são números mágicos? Сото eles são 
importantes para determinar a estabilidade de um 
nuclídeo? 


Descreva a forma básica de cada um dos seguintes 
dispositivos para detecção de radioatividade: (а) 
dosímetro de filme na forma de crachá; (b) contador 
Geiger-Miiller; e (с) contador de cintilação. 


Explique o conceito de meia-vida em relagáo aos 
nuclídeos radioativos. Qual a lei de velocidade que é 
característica da radioatividade? 


Explique os principais conceitos por trás da técnica de 
datação por radiocarbono. Como pode a datação por 
radiocarbono ser corrigida para as variações na 
concentração atmosférica de C-14? Que intervalo de 
idade pode ser determinado com confiança através da 
datação por С-14? 


Como a razáo entre o uránio e o chumbo em uma rocha 
é usada para estimar sua idade? Como esta técnica de 
datacáo fornece uma estimativa para a idade da Terra? 
Qual a idade da Terra de acordo com esse método de 
datacáo? 


Descreva a fissão. Inclua os conceitos de reação em 
cadeia e massa crítica em sua descrição. Como e por 
quem a fissão foi descoberta? Explique como a fissão 
pode ser usada para gerar eletricidade. 


O que foi o Projeto Manhattan? Descreva 
resumidamente seu desenvolvimento e seu ápice de 
sucesso. 


Descreva as vantagens e desvantagens do uso da fissão 
para gerar eletricidade. 


Os produtos de uma reação nuclear geralmente têm 


20. 
massa diferente em relação aos reagentes. Por quê? 

21. Explique os conceitos de defeito de massa e energia de 
ligação nuclear. Em que número de massa a energia de 
ligação nuclear por núcleon alcança o máximo? Qual é o 
significado desse máximo? 

22. O que é fusão? Por que a fusão e a fissão produzem 
energia? Explique. 

23. Indique alguns dos problemas associados à utilização da 
fusão para gerar eletricidade. 

24. Explique a transmutação e forneça um ou dois 
exemplos. 

25. Como funciona um acelerador linear? Com qual 
finalidade ele é usado? 

26. Explique os princípios básicos de um cíclotron. 

27. Como a radiação afeta os organismos vivos? 

28. Explique por que diferentes tipos de radiação afetam os 
tecidos biológicos de forma diferente, ainda que a 
quantidade de exposição à radiação possa ser a mesma. 

29. Explique o significado do fator de efetividade biológica 
para medir a exposição à radiação. Qual tipo de radiação 
você espera que tenha o maior fator de efetividade 
biológica? 

30. Descreva alguns usos médicos, tanto no diagnóstico 
como no tratamento da doenca da radioatividade. 

Problemas por Tópico 


Nota: As respostas para todos os Problemas de numeração 


impar, numerados em azul, podem ser encontradas no 


Apêndice III. Os exercícios na seção de Problemas por Tópico 
estão emparelhados, sendo que cada problema de número 
impar é seguido de um problema de número par envolvendo o 
mesmo assunto. Os exercícios na seção de Problemas 
Cumulativos também estão emparelhados, mas de forma 
menos rigorosa. (Os Problemas de Desafio e os Problemas 
Conceituais, devido à sua natureza, não estão emparelhados.) 


Decaimento Radioativo e Estabilidade dos Nuclídeos 


31. Escreva uma equação nuclear para o decaimento 
indicado para cada nuclídeo: 


a. U-234 (alfa) 

b. Th-230 (alpha) 

c. Pb-214 (beta) 

d. N-13 (emissão de pósitron) 
e. Cr-51 (captura de elétron) 


32. Escreva uma equação nuclear para o decaimento 
indicado para cada nuclídeo: 


a. Po-210 (alfa) 
b. Ac-227 (beta) 
с. Т1-207 (beta) 
а. О-15 (emissão de pósitron) 
e. Pd-103 (captura de elétron) 


33. Escreva uma série de decaimento parcial para o Th-232 
sofrendo os decaimentos sequenciais: а, P, В, о. 


34. Escreva uma série de decaimento parcial рага o Rn-220 
sofrendo os decaimentos sequenciais: а, P, В, о. 


38, 


36. 


37. 


38. 


39. 


Preencha as partículas que estão faltando em cada 
equação nuclear vista a seguir. 


а. ——› “At + 2Не 


b. ¿Pu —> l Am + 

с. {Ма —> 0 Ме+ 

d. 35е + —> As 

Preencha as partículas que estáo faltando em cada 


equação nuclear vista a seguir. 
a. Hl Am — Мр + 


233 

b. —> 430 + Se 
237 4 

с. “Np ——> + Не 
75 

а. ¡Br —> + Je 


Determine se cada nuclídeo visto a seguir é 
provavelmente estável ou náo. Explique suas respostas. 


a. Mg-26 
b. Ne-25 
с. Co-51 
d. Te-124 


Determine se cada nuclídeo visto a seguir é 
provavelmente estável ou náo. Explique suas respostas. 


a. Ti-48 
b. Cr-63 
c. Sn-102 
d. Y-88 


Os primeiros seis elementos da primeira série de 
transicáo tém o seguinte número de isótopos estáveis: 


Elemento Número de Isótopos Estáveis 


Sc 1 


40. 


41. 


42. 


Ti 5 


ү 1 
Cr 3 
Mn 1 
Fe 4 


Explique por que Se, V e Mn tém apenas um isótopo 
estável cada um, enquanto os outros elementos tém 
vários. 


Neônio e magnésio têm três isótopos estáveis cada um 
deles, enquanto o sódio e o alumínio têm apenas um 
cada um deles. Explique por que isso ocorre. 


Preveja um modo provável de decaimento para cada 
nuclídeo instável visto a seguir. 


a. Mo-109 
b. Ru-90 
с. P-27 

d. Rn-196 


Preveja um modo provável de decaimento para cada 
nuclídeo instável visto a seguir. 


a. Sb-132 
b. Te-139 
с. Fr-202 


d. Ba-123 


43. 


44. 


Para cada par de átomos ou íons visto a seguir, que 
átomo ou íon você espera que tenha a meia-vida mais 
longa? 


a. Cs-113 ou Cs-125 
b. Fe-62 ou Fe-70 


Para cada par de átomos ou íons visto a seguir, que 
átomo ou íon você espera que tenha a meia-vida mais 
longa? 


a. Cs-149 ou Cs-139 
b. Fe-45 ou Fe-52 


A Cinética de Decaimento Radioativo e a Datacáo Radiométrica 


45. 


46. 


47. 


48. 


Um dos nuclídeos usados no combustível nuclear é o U- 
235, um emissor alfa com meia-vida de 703 milhões de 
anos. Quanto tempo será preciso para que a quantidade 
de U-235 alcance 10,0 % de seu valor inicial? 


Um paciente recebe 0,050 mg de tecnécio-99m, que é 
um isótopo radioativo com meia-vida de cerca de 6,0 
horas. Quanto tempo leva para o isótopo radioativo 
decair рага 1,0 x 10° mg? (Admita que não ocorra 
excreção do nuclídeo do corpo.) 


Uma amostra radioativa contém 1,55 g de um isótopo 
com meia-vida de 3,8 dias. Que massa do isótopo 
permanece após 5,5 dias? (Admita que não ocorra 
excreção do nuclídeo do corpo.) 


Às 8 horas da manhã, um paciente recebe uma dose de 
58 mg de 1-131 para que seja feita uma imagem de sua 
tireoide. Se o nuclídeo tem meia-vida de 8 dias, que 
massa do nuclídeo permanece no paciente às 5 horas da 
tarde do próximo dia? 


49. 


50. 


51. 


52. 


53. 


54. 


Uma amostra de F-18 tem uma velocidade de 
decaimento inicial de 1,5 x 10%s. Quanto tempo será 
necessário para que a velocidade de decaimento caia 
para 2,5 х 102%? (O F-18 tem meia-vida de 1,83 hora.) 


Uma amostra de Т1-201 tem uma velocidade de 
decaimento inicial de 5,88 х 10º/s. Quanto tempo será 
necessário para que a velocidade de decaimento caia 
para 287/s? (O Tl-201 tem meia-vida de 3,042 dias.) 


Um barco de madeira, descoberto ao sul da Grande 
Pirâmide no Egito, tem uma razão carbono-14/carbono- 
12 que é de 72,5 % daquela encontrada em organismos 
vivos. Qual é a idade do barco? 


Uma camada de turfa sob os sedimentos da última era 
glacial tem uma razão carbono-14/carbono-12 que é de 
22,8 % daquela encontrada em organismos vivos. Há 
quanto tempo ocorreu essa era glacial”? 


Um crânio antigo tem uma velocidade de decaimento de 
carbono-14 de 0,85 desintegração por minuto por grama 
de carbono (0,85 des/mm · g С). Quantos anos tem o 
crânio? (Admita que os organismos vivos tenham 
velocidade de decaimento de carbono-14 de 15,3 
des/min - g С e que o carbono-14 tenha meia-vida de 
5730 anos.) 


Um esqueleto de mamute tem uma velocidade de 
decaimento de carbono-14 de 0,48 desintegração por 
minuto por grama de carbono (0,48 des/min · g С). 
Quando foi que os mamutes viveram? (Admita que os 
organismos vivos tenham uma velocidade de 
decaimento de carbono-14 de 15,3 des/min - g C e que o 
carbono-14 tenha uma meia-vida de 5730 anos.) 


58, 


56. 


Uma rocha da Austrália contém 0,438 р de Pb-206 рага 
cada 1,00 g de U-238. Admitindo que a rocha não 
continha Pb-206 no momento de sua formação, qual é a 
idade dessa rocha? 


Um meteoro tem razão mássica entre Pb-206 e U-238 de 
0,855:1,00. Qual é a idade do meteoro? (Admita que o 
meteoro não continha Pb-206, no momento de sua 
formação.) 


Fissão, Fusão e Transmutação 


57. 


58. 


39, 


60. 


61. 


62. 


Escreva а reação nuclear para a fissão induzida por 
nêutrons do U-235 para formar Xe-144 e Sr-90. Quantos 
nêutrons são produzidos na reação? 


Escreva a reação nuclear para a fissão induzida por 
nêutrons do U-235 para produzir Te-137 e Zr-97. 
Quantos nêutrons são produzidos na reação? 


Escreva a equação nuclear para a fusão de dois átomos 
de H-2 para formar He-3 e um néutron. 


Escreva a equacáo nuclear para a fusáo de H-3 com H-1 
para formar He-4. 


Um reator nuclear regenerador é um reator no qual o U- 
238 não físsil é convertido em Pu-239 físsil. O processo 
envolve o bombardeio do U-238 por néutrons para 
formar U-239, que entáo sofre dois decaimentos beta 
sequenciais. Escreva as equações nucleares para esse 
processo. 


Escreva uma série de equações nucleares para 
representar o bombardeamento do Al-27 por um néutron 
para formar um produto que, subsequentemente, sofre 
um decaimento alfa seguido por um decaimento beta. 


63. 


64. 


O ruterfórdio-257 foi sintetizado bombardeando Cf-249 
com o C-12. Escreva a equação nuclear para esta reação. 


O elemento 107, agora chamado bório, foi sintetizado 
por pesquisadores alemães pela colisão do bismuto-209 
com cromo-54 para formar um isótopo de bório e um 
nêutron. Escreva a equação nuclear para representar essa 
reação. 


Balanço de Energia de Reações Nucleares, Defeito de Massa e 
Energia Nuclear de Ligação 


65. 


66. 


67. 


68. 


69. 


Se 1,0 g de matéria é convertida em energia, quanta 
energia é produzida? 


Uma casa típica nos Estados Unidos usa 
aproximadamente 1,0 x 10º kWh de energia por mês. se 
a energia fosse proveniente de uma reação nuclear, qual 
a massa que teria de ser convertida em energia, por ano, 
para satisfazer as necessidades energéticas da casa? 


Calcule o defeito de massa e a energia de ligação 
nuclear por núcleon de cada nuclídeo visto a seguir. 


а. O-16 (massa atômica = 15,994915 u) 
b. Ni-58 (massa atômica = 57,935346 и) 
с. Xe-129 (massa atômica = 128,904780 u) 


Calcule o defeito de massa e a energia de ligação 
nuclear por núcleon de cada nuclídeo visto a seguir. 


a. Li-7 (massa atômica = 7,016003 u) 
b. Ti-48 (massa atômica = 47,947947 u) 
c. Ag-107 (massa atômica = 106,905092 u) 


Calcule a quantidade de energia produzida por grama de 
U-235 (massa atômica = 235,043922 u) para a fissão do 


70. 


71. 


72. 


U-235 induzida por néutron formando Xe-144 (massa 
atômica = 143,9385 u) e 90-Sr (massa atômica = 
89,907738 u) (discutido no Problema 57). 


Calcule a quantidade de energia produzida por mol de 
U-235 (massa atômica = 235,043922 u) para a fissão do 
U-235 induzida por néutron produzindo Te-137 (massa 
atómica = 136,9253 u) e Zr-97 (massa atómica = 
96,910950 u) (discutido no Problema 58). 


Calcule a quantidade de energia produzida por grama de 
reagente para a fusáo de dois átomos de H-2 (massa 
atómica = 2,014102 u) para formar He-3 (massa atómica 
= 3,016029 u) e um néutron (discutido no Problema 59). 


Calcule a quantidade de energia produzida por grama de 
reagente para a fusáo de H-3 (massa atómica = 3,016049 
u) com H-1 (massa atómica = 1,007825 u) para formar 
He-4 (massa atómica = 4,002603 u) (discutido no 
Problema 60). 


Efeitos e Aplicações da Radioatividade 


73. 


74. 


78. 


Um ser humano de 75 kg é exposto а 32,8 гаа de 
radiação. Quanta energia é absorvida pelo corpo da 
pessoa? Compare essa energia com a quantidade de 
energia absorvida pelo corpo da pessoa se ela salta de 
uma cadeira para o chão (admita que a cadeira está a 
0,50 m do solo e que toda a energia da queda é 
absorvida pela pessoa). 


Se um rato de laboratório, de 55 gramas, é exposto a 
20,5 rad de radiação, quanta energia é absorvida pelo 
corpo do rato? 


Os estudos realizados mediante a tomografia por 
emissão de pósitrons (PET) requerem flúor-18, que é 


76. 


produzido em um ciclotron e decai com uma meia-vida 
de 1,83 hora. Supondo-se que o F-18 pode ser 
transportado a 60,0 milhas/hora, a que distância do 
ciclotron tem que estar o hospital, se 65 % do F-18 
produzido é para ser usado no hospital? 


Admita que um paciente recebe 155 mg de 1-131, um 
emissor beta com uma meia-vida de 8,0 dias. Supondo 
que nenhum 1-131 é eliminado do corpo da pessoa nas 
primeiras quatro horas de tratamento, qual é a exposição 
(em Ci) durante as primeiras quatro horas? 


Problemas Cumulativos 


Th 


78. 


79. 


a. 


Complete cada equação nuclear vista a seguir e calcule a 
variação de energia (em J/mol de reagente) associada 
com cada uma. (Be-9 = 9,012182 u, Bi-209 = 
208,980384 u, He-4 = 4,002603 u, Li-6 = 6,015122 u, 
Ni-64 = 63,927969 u, Rg-272 = 272,1535 u, Ta-179 = 
178,94593 u e W-179 = 178,94707 u.) 


9 А 4 
+ ¡Be —> 1 + 3Не 


гүс А Е Р 979 
b. Bi + М: — TRE + 


с. 


пу + — ma 
Complete cada equação nuclear vista a seguir e calcule а 
variação de energia (em J/mol de reagente) associada a 
cada uma. (Al-27 = 26,981538 и, Am-241 = 241,056822 
u, He-4 = 4,002603 u, Np-237 = 237,048166 u, P-30 = 
29,981801 u,S-32 = 31,972071 u e Si-29 = 28,976495 
и.) 


а. RAI + 3Не — 19Р + 
b. 125 + —> 1951 + ÍHe 


с. 


Hl Am —> “NP і 
Escreva a equação nuclear рага о modo de decaimento 
mais provável de cada nuclídeo instável visto a seguir: 


80. 


81. 
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а. Ки-114 


b. Ra-216 
с. Zn-58 
d. Ne-31 


Escreva a equação nuclear para o modo de decaimento 
mais provável de cada nuclídeo instável visto a seguir: 


a. Kr-74 
b. Th-221 
c. Ar-44 
d. Nb-85 


Bismuto-210 é um emissor beta, com uma meia-vida de 
5,0 dias. Se uma amostra contém 1,2 g de В1-210 (massa 
atômica = 209,984105 u), quantas emissões beta 
ocorrem em 13,5 dias? Se o corpo de uma pessoa 
intercepta 5,5 % dessas emissões, a que dose de radiação 
(em Ci) a pessoa é exposta? 


Polônio-218 é um emissor alfa com uma meia-vida de 3 
minutos. Se uma amostra contém 55 mg de Po-218 
(massa atômica = 218,008965 u), quantas emissões alfa 
ocorrem em 25 minutos? Se o polônio é ingerido por 
uma pessoa, a que dose de radiação (em Ci) a pessoa é 
exposta? 


Rádio-226 (massa atômica = 226,025402 и) decai para 
radônio-224 (um gás radioativo), com uma meia-vida de 
1,6 x 10º anos. Qual será o volume de gás radônio (a 
25,0 °С e 1,0 atm) produzido por 25,0 g de rádio em 5,0 
dias? (Dé sua resposta com dois algarismos 
significativos.) 


84. 


85. 


86. 


87. 


88. 


89. 


90. 


91. 


Em uma das reações de fissão do U-235 (massa atômica 
= 235,043922 u) induzida por nêutrons, os produtos são 
Ba-140 e Kr-93 (um gás radioativo). Qual o volume de 
Kr-93 (a 25,0 °С e 1,0 atm) que é produzido quando 
1,00 g de U-235 sofre esta reação de fissão? 


Quando um pósitron e um elétron se seaniquilam 
mutuamente, a massa resultante é completamente 
convertida em energia. Calcule a energia associada com 
esse processo em kJ/mol. 


Um reator nuclear típico produz cerca de 1,0 MW de 
potência por dia. Qual é a velocidade mínima de perda 
de massa necessária para produzir essa quantidade de 
energia? 


Determine a energia de ligação em um átomo de “He, 
que tem uma massa de 3,016030 u. 


A reação de queima de hidrogênio global nas estrelas 
pode ser representada como a conversão de quatro 
prótons em uma partícula. Utilize os dados da massa de 
H-1 e He-4 para calcular a energia liberada por esse 
processo. 


O nuclídeo “Es pode ser produzido através do 
bombardeamento de SU em uma reação que emite 
cinco nêutrons. Identifique a partícula utilizada no 
bombardeio. 


O nuclídeo “Li reage com °H para formar duas partículas 
idênticas. Identifique as partículas. 


A meia-vida do 2380 é 4,5 x 10º anos. Uma amostra de 
rocha com uma massa de 1,6 g produz 29 
desintegrações/segundo. Admitindo que toda а 


92. 


93. 


94. 


95. 


96. 


97. 


radioatividade é devida ao ”%U, determine a 
porcentagem em massa de %*U na rocha. 


A meia-vida do 22Th é 1,4 x 10' anos. Determine о 
número de desintegrações por hora emitido por 1,0 mol 
de “Th em 1 minuto. 


Uma amostra de 1,50 L de gás, a 745 mmHg e 25,0 ºC, 
contém 3,55 % de radônio-220 em volume. O radônio- 
220 é um emissor alfa com uma meia-vida de 55,6 s. 
Quantas partículas alfa são emitidas pela amostra de gás 
em 5 minutos? 


Uma amostra de 228 mL de uma solução aquosa contém 
2,35 % em massa de MgCl, Exatamente metade dos 
íons magnésio é Mg-28, um emissor beta, com uma 
meia-vida de 21 horas. Qual é a velocidade de 
decaimento do Mg-28 na solução após 4 dias? (Admita 
uma massa específica de 1,02 g/mL para a solução.) 


Quando um pósitron e um elétron colidem e se 
aniquilam mutuamente, são produzidos dois fótons de 
mesma energia. Determine o comprimento de onda 
desses fótons. 


A meia-vida do 230, um emissor alfa, é 7,1 x 10º anos. 
Calcule o número de partículas alfa emitidas por 1,0 mg 
desse nuclídeo em 1 minuto. 


Dado que a energia liberada na fusão de dois dêuterons 
produzindo um “He e um nêutron é 3,3 MeV, e que na 
fusão de trício e um próton é de 4,0 MeV, calcule a 
variação de energia para o processo de “He + 'n > °H + 
lp. Sugira uma explicação para que esse processo ocorra 
em temperaturas muito mais baixas do que qualquer um 
dos dois primeiros. 


O nuclídeo "Е decai tanto por captura de elétron como 


98. pelo decaimento 5°. Determine a diferença de energia 
liberada por esses dois processos. As massas atômicas 
são !®#Е = 18,000950 e O = 17,9991598. 

Problemas de Desafio 

99. O ônibus espacial transporta cerca de 72.500 kg de 


combustível constituído por alumínio sólido, que é 
oxidado com perclorato de amônio, de acordo com a 
reação vista a seguir: 

10 Al(s) + 6 NH,CIO(s) ——> 


O ônibus espacial também transporta cerca de 608.000 
quilos de oxigênio (que reage com o hidrogênio para 
formar água gasosa). 


a. Admitindo que o alumínio e o oxigênio são os 


reagentes limitantes, determine a energia total 
produzida por esses combustíveis. (O AHº, para o 
perclorato de amônio sólido é -295 kJ/mol.) 


Suponha que um futuro ônibus espacial seja 
alimentado pela aniquilação matéria-antimatéria. A 
matéria poderia ser hidrogênio normal (contendo um 
próton e um elétron) e a antimatéria poderia ser anti- 
hidrogênio (que contém um antipróton e um 
pósitron). Que massa de antimatéria é necessária 
para produzir a energia equivalente do combustível 
constituído pelo alumínio e oxigênio atualmente 
utilizado no ônibus espacial? 


100. Admita que um animal de laboratório de 85,0 gramas 


ingere 10,0 mg de uma substância contendo 2,55 % em 


101. 


102. 


103. 


104. 


massa de Pu-239, um emissor alfa com meia-vida de 
24.110 anos. 


a. Qual é a exposição do animal à radiação inicial em 
curies? 


b. Se toda a energia das partículas alfa emitidas é 
absorvida pelos tecidos do animal, e, se a energia de 
cada emissão é 7,77 x 107 J, qual é a dose em rads 
para o animal nas primeiras 4 horas após a ingestão 
do material radioativo? Admitindo um fator de 
efetividade biológica igual a 20, qual é a dose em 
rems após 4 horas? 


Além da série de decaimento radioativo natural que 
começa com o U-238 e termina com o Pb-206, existem 
as séries de decaimento radioativo natural que começam 
com o U-235 e o Th-232. Essas duas séries terminam 
com nuclídeos de Pb. Preveja o produto final de cada 
uma das séries e o número de etapas de decaimento а 
que ocorrem. 


O hidreto de um nuclídeo instável de um metal do 
Grupo ПА, MH-(s), decai por emissão a. Uma amostra 
de 0,025 mol do hidreto é colocada dentro de um 
recipiente de 2,0 L evacuado a 298 K. Após 82 minutos, 
a pressão no recipiente é de 0,55 atm. Determine a meia- 
vida do nuclídeo. 


O nuclídeo * Cl decai por emissão beta com uma meia- 
vida de 40 minutos. Uma amostra de 0,40 mol de НСІ 
é colocada em um recipiente de 6,24 L. Depois de 80 
minutos, a pressão é de 1650 mmHg. Qual é a 
temperatura do recipiente? 


Quando o BF; é bombardeado com nêutrons, o boro 
sofre decaimento а, mas o F não é afetado. Uma amostra 


de 0,20 mol de BF; contida em um recipiente de 3,0 L, a 
298 K, é bombardeada com nêutrons, até que metade do 
ВЕ; tenha reagido. Qual é a pressão no recipiente a 298 
К? 


Problemas Conceituais 


105. 


106. 


107. 


108. 


109. 


Examine atentamente o diagrama visto a seguir 
representando o decaimento beta do flúor-21 e desenhe 
o núcleo que está faltando. 


> 
21 Е 


ле 
SA эщ ? + 0 


Aproximadamente, quantas meias-vidas têm que passar, 
para a quantidade de radioatividade em uma substância 
diminuir para menos de 1 % de seu nível inicial? 


Uma pessoa é exposta durante 3 dias a quantidades 
idênticas de dois nuclídeos diferentes que emitem 
pósitrons com aproximadamente a mesma energia. A 
meia-vida do nuclídeo A é de 18,5 dias, e a meia-vida 
do nuclídeo B é de 255 dias. Qual dos dois nuclídeos 
apresenta maior risco para a saúde? 


Quantidades idênticas de dois nuclídeos diferentes, um 
emissor alfa e um emissor gama, com meias-vidas mais 
ou menos iguais, são colocadas em um edifício 
adjacente a seu quarto. Qual dos dois nuclídeos exerce 
maior ameaça à sua saúde enquanto você dorme em sua 
cama? se você acidentalmente vagar dentro do prédio e 
ingerir quantidades iguais dos dois nuclídeos, qual deles 
representará a maior ameaça à saúde? 


Drogarias em muitas regiões (nos Estados Unidos) têm 
comprimidos sob nomes comerciais, como losat e 


NoRad, destinados а serem tomados no caso de um 
acidente em uma usina nuclear, ou de um ataque 
terrorista que libere material radioativo. Esses 
comprimidos contêm iodeto de potássio (КІ). Você pode 
explicar a natureza da proteção que eles oferecem? 
(Sugestão: Consulte a etiqueta na foto.) 


Respostas das Associações Conceituais 


Decaimento Alfa e Beta 


19.1 (c) A seta x representa um decréscimo de dois nêutrons 


e dois prótons, um indicativo de decaimento alfa. A seta 
y representa um decréscimo de um néutron e um 
aumento de um próton, um indicativo de decaimento 
beta. 


Meia-Vida 


19.2 (b) A meia-vida é o tempo necessário рага que о 


número de núcleos decaia para metade de seu número 
inicial. 


Meia-Vida e a Quantidade de Amostra Radioativa 


19.3 (b) 0,10 mol. A amostra perde metade do número de 


mols por meia-vida, de modo que, ao longo de quatro 
meias-vidas, a quantidade diminui para 0,10 mol. 


Transformações Nucleares 
19.4 Laurêncio-256. 
Exposição à Radiação 


19.5 Nuclídeo A. Como o nuclídeo A tem uma meia-vida 
mais curta, ele decairá mais e, portanto, produzirá mais 
radiação antes de sair do corpo. 


2 O Química Organica 


А química orgânica é, agora, suficiente para 
enlouquecer qualquer pessoa. Tem-se a impressão de 
ser uma floresta tropical primitiva cheia das coisas 
mais incríveis... 


— Friedrich Wóhler (1800-1882) 
20.1 Fragrâncias e Odores 
20.2 Carbono: por que Ele É Singular 
20.3 Hidrocarbonetos: Compostos que Contêm Apenas Carbono e Hidrogênio 
20.4 Alcanos: Hidrocarbonetos Saturados 
20.5  Alquenos e Alquinos 
20.6 Reações de Hidrocarbonetos 
20.7 Hidrocarbonetos Aromáticos 
20.8 Grupos Funcionais 
20.9 Álcoois 
20.10 Aldeídos e Cetonas 
20.11 Ácidos Carboxílicos e Ésteres 
20.12 Éteres 
20.13 Aminas 
20.14 Polímeros 


Principais Resultados do Aprendizado 


QUÍMICA ORGÂNICA É O ESTUDO dos compostos que 

contêm carbono. O carbono é singular devido ao elevado 

número de compostos que ele forma. São conhecidos 

milhões de compostos orgânicos, e os pesquisadores 
descobrem novos compostos a cada dia. O carbono também é 
singular na diversidade de compostos que ele forma. Na 
maioria dos casos, um número fixo de átomos de carbono pode 
se combinar com um número fixo de átomos de outro 
elemento formando muitos compostos diferentes. Por 
exemplo, 10 átomos de carbono e 22 átomos de hidrogênio 
podem formar 75 compostos nitidamente diferentes. Com os 
átomos de carbono como esqueleto, a natureza pode fazer a 
mesma combinação de átomos e ligá-los de maneiras 
ligeiramente diferentes produzindo uma enorme variedade de 
substâncias. Não é surpresa que a vida seja baseada na química 
do carbono, pois a vida precisa que a diversidade exista, e a 
química orgânica nada mais é que diversa. Neste capítulo, 
vamos investigar a “floresta tropical primitiva” de Friedrich 
Wöhler (veja a citação de abertura do capítulo) e descobrir as 
coisas mais incríveis. 


Quase metade das colônias masculinas contém pelo menos algum álcool de 
patchouli (С |sH,60), um composto orgánico (ilustrado nesta figura) derivado do 
patchouli (uma planta nativa da Índia). O álcool de patchouli tem uma fragrância 
terrosa de odor acre e picante. 


20.1 Fragrâncias e Odores 


Você já viajou em um elevador com alguém usando perfume 
em excesso? Ou já ficou muito perto de um gambá? Ou já 
sentiu o cheiro de peixe podre? O que causa essas fragrâncias 
e odores? Quando inalamos certas moléculas chamadas 
odoríferas, elas se ligam aos receptores olfativos no nosso 
nariz. Essa interação envia ao cérebro um sinal nervoso 
daquilo que experimentamos como cheiro. Alguns cheiros, 
como o de perfume, são agradáveis (quando não exagerado). 
Outros cheiros, como o do gambá ou de peixe podre, são 
desagradáveis. Nosso sentido de olfato nos ajuda a identificar 
alimentos, pessoas e outros organismos, e nos alerta para 
perigos como ar poluído ou alimento estragado. O cheiro 
(olfato) é uma maneira de explorarmos o ambiente à nossa 
volta. 


Para que as moléculas odoriferas cheguem ao nosso nariz, 
elas têm que ser voláteis. Entretanto, muitas substâncias 
voláteis não têm cheiro algum. As moléculas de nitrogênio, de 
oxigênio, da água e de dióxido de carbono, por exemplo, estão 
passando constantemente por nosso nariz, e, no entanto, não 
produzem nenhum cheiro porque não se ligam aos receptores 
olfativos. Os cheiros mais comuns são causados pelas 
moléculas orgânicas, moléculas que contêm carbono 
combinado com diversos outros elementos como hidrogênio, 
nitrogênio, oxigênio e enxofre. As moléculas orgânicas são 
responsáveis pelos odores de rosa, baunilha, canela, amêndoa, 
jasmim, odor corporal e peixe podre. Quando você passeia por 


um jardim de rosas, sente o cheiro doce causado em parte pelo 
geraniol, um composto orgânico emitido pelas rosas. As 
colônias masculinas frequentemente contêm álcool de 
patchouli, um composto orgânico de odor terroso extraído da 
planta de patchouli. Se você esteve próximo do spray do 
gambá (ou foi infeliz o suficiente para ser borrifado por um), 
está familiarizado com o desagradável odor do 2-buteno-1-tiol 
e do 3-metil-1-butanotiol, dois compostos particularmente 
odoríferos presentes na secregáo que os gambás utilizam para 
se defender. 


O estudo dos compostos que contém carbono combinado 
com um ou mais de um dos elementos anteriormente 
mencionados (hidrogénio, nitrogénio, oxigénio e enxofre), 
inclusive suas propriedades e suas reações, é conhecido como 
química orgânica. Além de estarem presentes em muito 
daquilo que sentimos o cheiro, os compostos orgânicos são 
predominantes em alimentos, medicamentos, produtos do 
petróleo e pesticidas. A química orgânica também é a base dos 
organismos vivos. A vida desenvolveu-se com base em 
compostos contendo carbono, tornando a química orgânica de 
máxima importância para qualquer pessoa interessada em 
entender os organismos vivos. 


Н 
= 
20 


2-Buteno-1-tiol 


CH;CHCH,CH,SH 
3-Metil-1-butanotiol 


O cheiro do gambá é devido principalmente às moléculas mostradas aqui. 


20.2 Carbono: por que Ele É Singular 


Por que a vida se desenvolveu com base na química do 
carbono? Por que a vida não é baseada em algum outro 
elemento? A resposta pode não ser simples, mas sabemos que 
a vida — para existir — tem que acarretar complexidade, e a 


r . 


química do carbono é nitidamente complexa. O número de 
compostos que contêm carbono é maior que o número de 
compostos que contém todos os outros elementos combinados. 
As razões do comportamento peculiar e versátil do carbono 


incluem sua capacidade de formar quatro ligações covalentes, 


sua capacidade de formar ligações duplas e triplas e sua 
tendência a se concatenar (isto é, formar cadeias). 


Tendência do Carbono em Formar Quatro Ligações 
Covalentes O carbono — com seus quatro elétrons de 
valência — forma quatro ligações covalentes. Considere a 
estrutura de Lewis e os modelos de espaço preenchido de dois 
compostos de carbono simples, metano e etano: 


| [1 
H—C—H күт 
H Н Н 

Metano Etano 


A geometria em torno de um átomo de carbono que forma 
quatro ligações simples é tetraédrica, conforme mostrado na 
figura do metano. A capacidade do carbono em formar quatro 
ligações com uma série de diferentes elementos resulta no 
potencial para formar muitos compostos diferentes. À medida 
que você aprender a representar estruturas de compostos 
orgânicos, sempre se lembre de desenhar o carbono com 
quatro ligações. 


Capacidade do Carbono de Formar Ligações Duplas 
e Triplas Os átomos de carbono também formam ligações 
duplas (geometria plana triangular) e ligações triplas 
(geometria linear), adicionando ainda mais diversidade ao 
número de compostos que o carbono forma. 


H H 
N | _ 
(> 
Etino 


Por outro lado, o silício (o elemento na tabela periódica com 


Eteno 


as propriedades mais próximas ás do carbono) náo forma 
facilmente ligações duplas ou triplas porque o tamanho maior 
dos átomos de silício resulta em uma ligação Si—Si muito 


longa para haver sobreposição apreciável entre orbitais p não 
hibridizados. 


m2 3 
D кир 2 
) xo 3 
я t 


Química no Cotidiano 


Vitalismo e a Diferença Percebida entre Orgânico e 
Inorgânico 


Д° final do século ХУШ, os químicos haviam aprendido que 
os compostos poderiam ser classificados de forma geral 
como orgânicos ou inorgánicos. Os compostos orgânicos 
vinham de coisas vivas, enquanto os compostos inorgânicos 
vinham de coisas que não estão vivas na Terra. O açúcar — 
obtido da cana-de-açúcar ou da beterraba — é um exemplo 
comum de um composto orgânico. O sal — extraído do solo 
ou da água do oceano — é um exemplo comum de um 
composto inorgánico. 


Compostos orgânicos e inorgânicos eram diferentes, não 
apenas na sua origem, mas também em suas propriedades. Os 
compostos orgânicos são facilmente decompostos. O açúcar, 
por exemplo, decompõe-se facilmente em carbono e água 
quando aquecido. (Pense na última vez que você queimou algo 
açucarado em uma frigideira ou no forno.) Os compostos 
inorgánicos são mais difíceis de decompor. O sal se decompõe 
apenas quando aquecido a temperaturas muito elevadas. Ainda 
mais curioso para esses primeiros químicos era sua 
incapacidade de sintetizar um único composto orgânico no 
laboratório. Embora eles fossem capazes de sintetizar muitos 
compostos inorgânicos, eles não conseguiam, apesar de 
esforços conjuntos, sintetizar nenhum composto orgânico. 


A origem e as propriedades dos compostos orgânicos 
levaram os primeiros químicos a postular que os compostos 
orgânicos eram peculiares aos organismos vivos. Eles 


deduziram que os organismos vivos continham uma força vital 
— um poder místico ou sobrenatural — que lhes permitia 
produzir compostos orgánicos. Eles achavam que produzir um 
composto orgánico fora de um organismo vivo era impossível, 
pois a força vital não estava presente. Essa crença — que ficou 
conhecida como vitalismo — explicava por que nenhum 
químico conseguia sintetizar um composto orgânico no 
laboratório. 


Um experimento realizado em 1828 pelo químico alemão 
Friedrich Wóhler (1800-1882) marcou o início do fim do 
vitalismo. Wóhler aqueceu cianato de amônio (um composto 
inorgánico) e formou ureia (um composto orgánico). 

NH,OCN “CELSO E NCONH, 
cianato de amônio ureia 

А ureia era um composto orgânico conhecido que havia sido 
isolado anteriormente apenas a partir da urina. Embora não se 
entendesse à época, o experimento simples de Wöhler foi um 
passo decisivo para abrir toda a vida à investigação científica. 
Ele mostrou que os compostos que constituem os organismos 
vivos — como todos os compostos — seguem leis científicas e 
podem ser estudados e compreendidos. Hoje em dia, os 
compostos orgânicos conhecidos estão na casa dos milhões, e 
a química orgânica moderna é um vasto campo que produz 
substâncias tão diversas quanto os fármacos, produtos 
derivados do petróleo e plásticos. 


Friedrich Wöhler 


Ureia 


A síntese da ureia em 1828 pelo químico alemão Friedrich Wóhler marcou o início 
do fim do vitalismo. 


Tendência do Carbono a Concatenar O carbono, mais 
que qualquer outro elemento, pode se ligar a si mesmo 
formando estruturas em cadeia, ramificadas e anulares. 


H H 
H H 
H H H H H H м) L 
| 1 | [| HO NH 
H—C—C—C—H H—C—C—C—H ye Cl 
| | | E A / H 
H H H H H 
н< | [|[`н 
a 
H 
Propano Isobutano Ciclo-hexano 


Embora outros elementos possam formar cadeias, nenhum 
supera o carbono nessa capacidade. O silício, por exemplo, 
pode formar cadeias consigo mesmo. No entanto, a afinidade 
do silício pelo oxigênio (a ligação Si—O é mais forte que a 
ligação 51—81) acoplada à prevalência do oxigênio na nossa 
atmosfera significa que as cadeias silício-silício são 
facilmente oxidadas formando silicatos (os compostos de 
silício-oxigênio que constituem uma proporção significativa 


dos minerais). Por outro lado, a ligação С—С (347 kJ/mol) e a 
ligação C—0(359 kJ/mol) são quase da mesma força, 
permitindo que cadeias de carbono coexistam pacificamente 
em qualquer ambiente rico em oxigênio. A afinidade do silício 
pelo oxigênio faz com que ele não tenha a rica diversidade que 
a concatenação oferece ao carbono. 


20.3 Hidrocarbonetos: Compostos que Contêm 
Apenas Carbono e Hidrogênio 


Os hidrocarbonetos — compostos que contêm apenas carbono 
e hidrogênio — são os mais simples entre os compostos 
orgânicos. Entretanto, devido à singularidade do carbono, 
existem muitos tipos diferentes de hidrocarbonetos. Utilizamos 
hidrocarbonetos como combustíveis. Cera de vela, óleo, 
gasolina, gás GLP e gás natural são todos constituídos por 
hidrocarbonetos. Os hidrocarbonetos também são os materiais 
de partida na sintese de muitos diferentes produtos de 
consumo, inclusive tecidos, sabões, tintas, cosméticos, 
medicamentos, plástico e borracha. 


Conforme mostra a Figura 20.1, podemos classificar os 
hidrocarbonetos em quatro tipos diferentes: alcanos, 
alquenos, alquinos e hidrocarbonetos aromáticos. Os 
alcanos, os alquenos e os alquinos — também chamados de 
hidrocarbonetos alifáticos — são diferenciados com base nos 
tipos de ligações entre átomos de carbono. (Discutiremos os 
hidrocarbonetos aromáticos detalhadamente na Seção 20.7.) 
Conforme mostra a Tabela 20.1, os alcanos têm apenas 
ligações simples entre os átomos de carbono, os alquenos têm 
uma ligação dupla e os alquinos têm uma ligação tripla. 


Alifáticos 
FIGURA 20.1 Quatro Tipos de Hidrocarbonetos 
TABELA 20.1 Alcanos, Alquenos, Alquinos 


Tipo de Tipos de Fórmula 
Hidrocarboneto Ligações Genérica* Exemplo 
Alcano Todas simples Cha Н | 
H—C ( Н 
H H 
Etano 
Al U i CH H H 
queno ma (ou mais) as; x / 
dupla C=C 
/ N 
H H 
Eteno 
Alquino Uma (ou mais) Cesa H—C=C—H 
tripla ti 


* n é o número de átomos de carbono. Essas fórmulas se aplicam somente 
a estruturas não cíclicas que não contêm mais que uma ligação múltipla. 


Representação de Estruturas de Hidrocarbonetos 


Em todo este livro, utilizamos principalmente fórmulas 
moleculares como a maneira mais simples de representar os 
compostos. Entretanto, na química orgânica as fórmulas 
moleculares são insuficientes, porque, conforme já discutimos, 
os mesmos átomos podem se ligar de maneiras diferentes 


formando diferentes compostos. Por exemplo, considere um 
alcano com 4 átomos de carbono e 10 átomos de hidrogênio. 
São possíveis duas estruturas, denominadas butano e 


isobutano: 
H 
H H H H H е И Н 
pda нс ссн 
ннн нон он 
Butano Isobutano 


O butano e o isobutano são isômeros estruturais, moléculas 
com a mesma fórmula molecular, mas estruturas diferentes. 
Devido às suas estruturas diferentes, eles têm propriedades 
diferentes — realmente eles são compostos diferentes. O 
isomerismo é onipresente na química orgánica. O butano 
possui 2 isómeros estruturais. O pentano (С;Н,,) tem 3, o 
hexano (C¿H;¡4) tem 5 e o decano (СьН»») tem 75! 


Representamos a estrutura de um hidrocarboneto particular 
com uma fórmula estrutural, uma fórmula que mostra náo 
apenas os números de cada tipo de átomos, mas também como 
os átomos estão ligados. Os químicos orgânicos utilizam 
muitos tipos diferentes de fórmulas estruturais. Por exemplo, 
podemos representar o butano e o isobutano de cada uma das 
maneiras a seguir: 


Fórmula Fórmula Fórmula Modelo de Modelo de 
estrutural estrutural de linhas bola e vareta espaço preenchido 
condensada de ligação 


БЕ. 
Butano H F С 7 
н н 


2 
ла 57 сњ 9 
Isobutano Н—С——С——С—Н CH;—CH—CH; РА Ф. 
| | Dd 
H H H ө 


A fórmula estrutural mostra todos os átomos de carbono е de 
hidrogênio da molécula e como eles são ligados. A fórmula 
estrutural condensada agrupa os átomos de hidrogênio com o 
átomo de carbono ao qual eles estão ligados. As fórmulas 
estruturais condensadas podem mostrar algumas das ligações 
(conforme foi feito nos exemplos anteriores) ou nenhuma 
delas. A fórmula estrutural condensada do butano também 
pode ser escrita como CH;CH,CH,CH.. A fórmula de linhas 
de ligação (também chamada de fórmula do esqueleto de 


carbono) mostra as ligações carbono-carbono somente na 
forma de linhas. Cada extremidade ou deformação angular de 
uma linha representa um átomo de carbono ligado a tantos 
átomos de hidrogênio quantos necessários para formar um 
total de quatro ligações. As fórmulas de linhas de ligação nos 
permitem representar estruturas complexas de maneira rápida. 


Uma fórmula de linha de ligação é chamada dessa maneira porque 
utiliza linhas para representar uma molécula. 


Observe que as fórmulas estruturais geralmente não são 
representações tridimensionais da molécula — como os 
modelos de espaço preenchido e de bola e vareta — mas, ao 
invés disso, representações bidimensionais que mostram como 
os átomos se ligam. Como tal, o aspecto mais importante de 
uma fórmula estrutural é a conectividade dos átomos, não a 
maneira exata com que a fórmula é desenhada. Por exemplo, 
considere as duas fórmulas estruturais condensadas do butano 
e os modelos de espaço preenchido correspondentes abaixo 
delas: 


Mesma molécula 


Como a rotação em torno de ligações simples é relativamente 
desimpedida à temperatura ambiente, as duas fórmulas 
estruturais são idênticas, ainda que sejam desenhadas de modo 


diferente. 


Representamos ligações duplas ou triplas em fórmulas 
estruturais com linhas duplas ou triplas. Por exemplo, 
representamos as fórmulas estruturais do C;H, (propeno) e do 
C;H, (propino) como vemos a seguir: 


Fórmula Fórmula Fórmula Modelo de Modelo de 
estrutural estrutural de linha de bola e vareta espaço preenchido 
condensada ligação 
Lil Í 
Propeno H—C=C—C—H СН›=СН—СН; 25 “ө. 
| 
[ 
H o q 


| ә 
Propino  Н—С=С—С—Н CH=C—CH; == eq ы 

| Y 

H 


O tipo de fórmula estrutural que empregamos depende de 
quanta informação desejamos retratar. O Exemplo 20.1 ilustra 
como escrever fórmulas estruturais de um composto. 


EXEMPLO 20.1 Representação de Fórmulas Estruturais de 


Hidrocarbonetos 


Escreva as fórmulas estruturais e as fórmulas de linha de 
ligação dos cinco isômeros do C,H,4 (hexano). 


SOLUÇÃO 


Para começar, represente o esqueleto de carbono do isômero 
de cadeia reta. 


Er ts ti e o + TT 


Em seguida, represente a estrutura do esqueleto de carbono 


dos outros isômeros dispondo os átomos de carbono em 
outras quatro maneiras exclusivas. 
LL A LL C—C— C—U— O 


С) 
= 


Preencha com todos os átomos de hidrogênio de modo que 
cada carbono forme quatro ligações. 


| 
тт үгүт. 
H H H H H H 
күү A йн! 
апак “AN а: 
ннн | H H H | H H 
~ иа 
Ko E 
H—C—H H—C—H 
PS H | YN 
E а E Ей 
dd о 


Escreva as fórmulas de linhas de ligação utilizando linhas 
para representar cada ligação carbono-carbono. Lembre-se de 


que cada extremidade ou deformação angular representa um 
átomo de carbono. 


ҮҮ СҮТ? 


4 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 20.1 


Escreva as fórmulas estruturais e as fórmulas de linhas de ligação dos três 
isómeros do C;H,2 (pentano). 


1arán + 
Associação Conceitual 20.1 Estruturas Orgánicas 


CH; 


| 
Que estrutura é um isômero do шо эй 


СН; 
(e não simplesmente a mesma estrutura)? 
CH; 
(а) CH;—CH—CH,—CH—CH; (b) зш он 
la o Ши; йн; 
CH, CH; CH; 
(с) жы" (4) o 0 
б, dm, da, 


Estereoisomerismo e Isomerismo Ótico 


Estereoisômeros são moléculas em que os átomos têm a 
mesma conectividade, porém um arranjo espacial diferente. 
Podemos classificar os estereoisómeros em dois tipos: 
isómeros geométricos (ou cis-trans) e isômeros óticos. 
Discutiremos os isômeros geométricos na Seção 20.5. 


Isômeros óticos são duas moléculas que são imagens 
especulares não sobreponíveis uma da outra. Considere a 
molécula apresentada a seguir com sua imagem especular. 


Molécula Imagem especular 
A molécula não pode ser sobreposta à sua imagem especular. 
Se girarmos a imagem especular tentando sobrepor as duas, 
vemos que não há maneira de alinhar todos os átomos 
substituintes. (Um substituinte é um átomo ou grupo de 
átomos que substitui um átomo de hidrogênio em um 
composto orgânico.) 


À imagem especular 
não é sobreponível 
à molécula original. 


Molécula Imagem especular 


Os isômeros óticos são semelhantes as suas mãos direita e 
esquerda (Figura 20.2). As duas são imagens especulares uma 
da outra, mas você não pode sobrepor uma à outra. Por essa 
razão, uma luva da mão direita não se encaixa na mão 
esquerda e vice-versa. 


FIGURA 20.2 Imagens Especulares As mãos esquerda e direita são 
imagens especulares não sobreponíveis, tal como os isômeros óticos. 

Qualquer átomo de carbono com quatro substituintes 
diferentes em um arranjo tetraédrico apresenta isomerismo 
ойсо. Considere o 3-metil-hexano: 


Isómeros óticos do 3-metil-hexano 


As moléculas apresentadas aqui são imagens especulares 
não sobreponíveis e são isómeros óticos uns dos outros. Os 
isômeros óticos também são chamados de enantiômeros. Diz- 
se que qualquer molécula, como o 3-metil-hexano, que 
apresente isomerismo Ótico é quiral, do grego cheir, que 
significa “mão”. O isomerismo ótico é importante, não apenas 
para a química orgânica, mas também para a biologia e a 
bioquímica. A maioria das moléculas é quiral e geralmente 
apenas um dos enantiômeros é ativo em sistemas biológicos. 
Por exemplo, a glicose, o principal combustível das células, é 
quiral. Apenas um dos enantiômeros da glicose tem aquele 
gosto doce familiar e apenas esse enatiómero pode alimentar 
nosso funcionamento celular; o outro enantiómero nem é 
metabolizado pelo corpo. 


Algumas das propriedades físicas e químicas dos 
enantiómeros são indistinguíveis umas das outras. Por 
exemplo, ambos os isômeros óticos do 3-metil-hexano têm 
idênticos pontos de congelamento, pontos de fusão e massas 
específicas. No entanto, as propriedades dos enantiômeros 
diferem umas das outras de dois modos importantes: (1) o 
sentido em que eles giram a luz polarizada e (2) o seu 
comportamento químico em um ambiente quiral. 


Rotação da luz polarizada A luz plano-polarizada é a luz 
que é constituída de ondas de campo elétrico que oscilam em 
apenas um plano, conforme mostrado na Figura 20.3. Quando 
um feixe de luz plano-polarizada é dirigido através de uma 
amostra que contém apenas um de dois isómeros Óticos, о 
plano de polarização da luz é girado conforme mostra a Figura 
20.4. Um dos dois isômeros óticos gira a luz polarizada em 
sentido horário e é chamado de isômero dextrorrotatório (ou 
o isômero d). O outro isómero gira a luz polarizada em sentido 
anti-horário e é chamado de isômero levorrotatório (ou 
isômero /). Uma mistura equimolar de ambos os isômeros não 
gira a luz polarizada e é chamada de mistura racêmica. 


Dextrorrotatório é o que gira em sentido horário ou à direita. 
Levorrotatório é o que gira em sentido anti-horário ou à esquerda. 


Ondas de luz oscilam 
em todas as direções. 


Ondas de luz oscilam 
em um único plano. 


Direção de propagação da luz 


{ N 
i 
! \ 
П i 
І | 
AVAYS 
| I 
К" | Y 
| aL! 
„/ 
«= 
Fonte Luz Polarizador Luz plano- 
de luz normal polarizada 


FIGURA 20.3 Luz Plano-Polarizada O campo elétrico da luz plano- 
polarizada oscila em um plano. 


PR ic a ана ла mi de propagação da luz 
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Polarizador Luz plano- Amostra Analisador Espectador 
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polarizada 
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FIGURA 20.4 Rotacáo da Luz Plano-Polarizada A luz plano-polarizada 
gira á medida que atravessa uma amostra que contém somente um dos 
dois isômeros óticos. 

Comportamento Químico em um Ambiente Quiral Os 
isômeros óticos também exibem comportamento químico 
diferente quando estão em um ambiente quiral (um ambiente 
quiral é aquele que não é sobreponível à sua imagem 
especular). As enzimas são moléculas biológicas grandes que 
catalisam reações em organismos vivos e fornecem ambientes 
quirais. Considere a figura simplificada de dois enantiómeros 
no ambiente quiral a seguir: 


Átomos de 


O enantiômero não 


O enantiômero 
se encaixa Ў 


ѕе епсаіха 


Um dos enantiômeros se encaixa no molde, mas o outro 
não, independentemente de como ele é girado. Dessa maneira, 
uma enzima é capaz de catalisar a reação de um dos 
enantiômeros porque aquele enantiômero particular se encaixa 
no “molde”. Conforme já vimos, a maior parte das moléculas 
biológicas é quiral e geralmente apenas um dos enantiômeros é 
ativo em sistemas biológicos. 


Associa fceitual 20.2 Isómeros Óticos 


Que molécula apresenta isomerismo ótico? 


H H H H H H Cl 


| 1 | 1 | 1 | 
(а) ар a (Ы) B—C—C—H (с) Br—C—C—CI (d) Br—C—C—CI 


С 
| | || || 
H H H H H 


20.4 Alcanos: Hidrocarbonetos Saturados 


Os alcanos (hidrocarbonetos que contêm apenas ligações 
simples) são chamados frequentemente de hidrocarbonetos 
saturados porque são saturados (carregados até o limite) de 
hidrogênio. Os hidrocarbonetos mais simples são o metano 
(CH,), o principal componente do gás natural; o etano (С,Н,), 
um componente minoritário do gás natural; e o propano 
(С-Н), o principal componente do gás liquefeito de petróleo 
(GLP). 
H H H H H 
| 
| 


H H H H H 


Metano Etano Propano 


| ШШ 
кы ааш H—C—C-—C 
H 


Os alcanos que contém quatro ou mais átomos de carbono 
podem ser lineares ou ramificados (conforme já vimos). Os 
isómeros de cadeia linear sáo frequentemente chamados de 
alcanos normais ou n-alcanos. Á medida que o número de 
átomos de carbono aumenta nos n-alcanos, o seu ponto de 
ebulição também aumenta (conforme mostra a Tabela 20.2). O 
aumento é devido ao crescimento da força de dispersão com o 
aumento da massa molar (veja a Seção 11.3). Metano, etano, 
propano e n-butano são, todos eles, gases à temperatura 
ambiente, mas o n-alcano seguinte na série, o pentano, é 
líquido à temperatura ambiente. O pentano é um componente 
da gasolina. A Tabela 20.3 resume os n-alcanos até o decano, 
que contém dez átomos de carbono. Assim como o pentano, 
do hexano até o decano todos são componentes da gasolina. A 
Tabela 20.4 resume as aplicações dos hidrocarbonetos. 


TABELA 20.2 Pontos de Ebulição dos n-Alcanos 


n-Alcano 
Metano 
Etano 
Propano 
n-Butano 
n-Pentano 
n-Hexano 
n-Heptano 


n-Octano 


TABELA 20.3 n-Alcanos 


n Nome 

1 Metano 
2 {апо 

3 Ргорапо 
4 П- 


Butano 


Fórmula 
Molecular 
СН, 


CH, 


СН» 


CH 


Fórmula 
Estrutural 


Ponto de Ebulição (ºC) 
—161,5 
—88,6 
-42,1 
—0,5 
36,0 
68,7 
98,5 


125,6 


Fórmula Estrutural 
Condensada 


CH, 


CH;CH,CH; 


10 


n- 
Pentano 


Heptano 


n- 
Octano 


n- 
Nonano 


n- 
Decano 


EE 
CH, к-с ы 


H H H HH 


H H HHKHH 


үл 
Ch и 


H H H OR н 


HOH H HHHH 


CH E 0 600и 


HR MBM ов 


СН» "ТТ 


СН» 


СьН» 


CH;CH,CH,CH,CH; 


CH;CH,CH,CH,CH,CH,CH; 


CH¿CH,CH,CH,CH,CH,CH,CH; 


CH¿CH,CH,CH,CH,CH,CH,CH,CH; 


TABELA 20.4 Aplicações dos Hidrocarbonetos 


Número de 
Átomos de 
Carbono 


1-4 


5—7 


18—50 


50+ 


Estado 

Gás 

Líquidos de baixo ponto de 
ebulição 

Líquidos 

Líquidos 

Líquidos de alto ponto de 
ebulição 


Sólidos 


Principais Aplicações 


Combustível para aquecimento, 
combustível para cozinhar 


Solventes, gasolina 


Gasolina 


Combustível para jato, 
combustível para fogão portátil 


Diesel, lubrificantes, óleo para 
aquecimento 


Vaselina, cera de parafina 


Nomenclatura dos Alcanos 


Muitos compostos orgánicos tém nomes comuns que podemos 
aprender apenas através de familiarização. Porém, devido ao 
elevado número de compostos orgânicos, precisamos de um 
método sistemático de nomenclatura. Neste livro, adotamos o 
sistema de nomenclatura recomendado pela TUPAC (União 
Internacional de Química Pura e Aplicada), que é empregado 
em todo o mundo. Nesse sistema, a cadeia continua mais longa 
de átomos de carbono — chamada de cadeia principal — 
determina o nome básico do composto. A raiz do nome básico 
depende do número de átomos de carbono na cadeia principal, 
conforme mostrado na Tabela 20.5. Os nomes básicos dos 
alcanos sempre têm o final -ano. Os grupos de átomos de 
carbono que se ramificam a partir da cadeia principal são 
grupos alquila e recebem nome como substituintes. Lembre-se 
de que um substituinte é um átomo ou grupo de átomos que 
substituiu um átomo de hidrogênio em um composto orgánico. 
Os grupos alquila comuns são apresentados na Tabela 20.6. 


TABELA 20.5 Prefixos de Nomes Básicos de Cadeias de Alcanos 


Número de Átomos de Carbono Prefixo 
1 met- 
2 et- 
3 prop- 
4 but- 
5 pent- 


6 hex- 


7 hept- 


8 oct- 
9 non- 
10 d ec- 


TABELA 20.6 Grupos Alquila Comuns 


Fórmula Estrutural Fórmula Estrutural 
Condensada Nome Condensada Nome 
—CH, Metila үз Isopropila 
СНз 
—<CH,CH, Etila Б Isobutila 
СНз 
—СН,СН,СН, Propila т sec-Butila 
СНз 
—<CH,CH,CH,CH, Butila СНз terc-Butila 
— СОН» 
СНз 


О procedimento nos Exemplos 20.2 е 20.3 permitirá que 
você dê o nome sistemático a muitos alcanos. O procedimento 
é apresentado na coluna esquerda e são mostrados dois 
exemplos da aplicação do procedimento nas colunas central e 


> 


————? 


direita. 


PROCEDIMENTO | | 


РАКА... EXEMPLO EXEMPLO 20.2 


== 
20.1 
Nomear os Alcanos Nomes dos Nomes dos Alcanos 
Alcanos А 
Dê o поте do alcano а 
Dê o nome do seguir. 
alcano а seguir. CH;—CH—CH,—CH—CH,—CH,—CH—CH, 
а da, бн, 
CH¿—CH,—CH—CH,—CH; | 
| CH; 
E 
CH; 

4. Conte o número de SOLUÇÃO SOLUÇÃO 
átomos de carbono na | Este composto Este composto tem oito 
cadeia de carbono tem cinco átomos átomos de carbono na sua 
contínua mais longa de carbono na cadeia contínua mais longa. 

À sua cadeia 
para determinar о | | асаана нанына нави 
А» contínua mais сњ T Ha 
nome básico do CH 
longa. 
composto. Localize o O prefixo correto na Tabela 
CH Ch CH CH CG ; ПЕНИ 
| 20.5 é oct-. O nome básico é 
prefixo correspondente 
р осїапо. 
a esse número de 
К O prefixo correto 
átomos na Tabela 20.5 з 
na Tabela 20.5 é 
e adicione o final -ano pent-. 0 nome 
para formar o nome básico é pentano. 
básico. 

2. Considere cada Este composto Este composto tem um 

ramificação da cadeia tem um substituinte chamado etil e 
E substituinte dois chamados metil. 
principal como um | 
chamado etil. CH; hi CH; он CH,—CH, сн CH; 

substituinte. Dé o | 

CH;—CH,;—CH—CH,—CH; чш E E ш 

| CH; 

nome a cada Сн, “ж 


—” 
CH, 


substituinte em 
conformidade com a 
Tabela 20.6. 


3. Começando coma Numere a cadeia Numere a cadeia básica 


extremidade mais básica como 


próxima da vemos a seguir: 
. 2 1 ә 3 4 5 
ramificação, питеге а к ш 
CH, 
cadeia básica e atribua du, 


um número a cada 
substituinte. (Se 3 ao substituinte 
ocorrerem dois etil. 
substituintes em 

distâncias iguais a 

partir de cada 

extremidade, vá para о 

substituinte seguinte 

para determinar a 

partir de qual 

extremidade vai 

começar a 


numeração.) 


0 nome do 
composto é: 


Escreva o nome do 
composto no formato a 
seguir: (número do 3-etilpentano 
substituinte)-(nome 
do substituinte) (nome 


básico) 


Se houver dois ou mais 
substituintes, dê um 
número a cada um e 
enumere-os em ordem 
alfabética com hifens 
entre palavras е 


números. 


Se um composto tiver | Não se aplica a 


Atribua o número 


como é a seguir: 


1 2 3 4 6 7 8 
CH;—CH—CH;—CH—CH;—CH;,—CH—CH; 


| | 1 
CH; qH CH; 
CH; 


Atribua o número 4 ao 
substituinte etil e os 
números 2 e 7 aos dois 
substituintes metil. 


А forma básica do nome do 
composto é: 


4-etil-2,7-metiloctano 


Liste o etil antes do metil 
porque os substituintes são 
listados em ordem 
alfabética. 


Este composto tem dois 


dois ou mais este composto. substituintes metil; 
portanto, o nome do 
composto é: 


substituintes idénticos, 
indique o número de 
substituintes idénticos 4-etil-2,7-dimetiloctano 
com o prefixo di- (2), 
tri- (3) ou tetra- (4) 
antes do nome do 
substituinte. Separe os 
números indicando as 
posições dos 
substituintes uns em 
relação aos outros com 
uma vírgula. Não leve 
em conta os prefixos 
quando colocar em 


ordem alfabética. 


EXERCÍCIO | EXERCÍCIO DE 


DE REVISÃO 20.3 
REVISÃO Dé o nome do alcano a 

20.2 seguir. 

Dê o nome do CH;—CH,—CH—CH,—CH—CH,—CH; 
alcano a seguir. бн, cu, 


fim Ga 


CH; 


EXEMPLO 20.4 Nome dos Alcanos 


Dé o nome do alcano a seguir. 
CH; CH; 
SOLUÇÃO 


1.A cadeia de carbono contínua mais longa tem cinco 
átomos. Portanto, o nome básico é pentano. 


а= 
CH, CH, 
2. Este composto tem dois substituintes, ambos chamados 


metil. 


3.Como ambos os substituintes são equidistantes das 
extremidades, não importa a partir de que extremidade 


você começa a numeração. 


I 2 3 4 5 
CH;—CH—CH,—CH—CH, 
Lo CH; 
4, 5. Utilize a forma geral para o nome: 
(número do substituinte)-(nome do substituinte)(nome básico) 


Como este composto contém dois substituintes idénticos, 
aplica-se a etapa 5 do procedimento do nome e utilizamos o 
prefixo di-. Indique a posição de cada substituinte com um 
número separado por uma vírgula. 


2,4-dimetilpentano 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 20.4 


Dê o nome do alcano a seguir. 


20.5 Alquenos e Alquinos 


Os alquenos são hidrocarbonetos que contêm pelo menos uma 
ligação dupla entre átomos de carbono. Os alquinos contêm 


pelo menos uma ligação tripla. Devido à ligação dupla ou 
tripla, os alquenos e os alquinos têm menos átomos de 
hidrogênio que os alcanos correspondentes, sendo, dessa 
maneira, chamados de hidrocarbonetos insaturados porque 
não são carregados de hidrogênio até o limite. Lembre-se de 
que os alquenos acíclicos têm a fórmula С,Н,, e os alquinos 
acíclicos têm a fórmula C,H, _,. O mais simples dos alquenos 
é o eteno (C,H,), também chamado de etileno. 


As fórmulas gerais apresentadas aqui para os alquenos e alquinos 
supõem apenas uma ligação múltipla. 


H 
Н Na 
Eteno ou CH, ze — Е 
etileno 
H H 
Fórmula Fórmula estrutural Modelo de espaço preenchido 


A geometria em cada átomo de carbono do eteno é plana 
triangular (veja o Exemplo 10.8 para o modelo de ligação de 
valência do eteno), tornando o eteno uma molécula plana e 
rígida. O eteno é um agente de amadurecimento de frutas 
como a banana. Quando uma banana em um cacho de bananas 
começa a amadurecer, ela emite eteno. O eteno, então, faz com 
que as outras bananas do cacho amadureçam. Os plantadores 
de bananas geralmente colhem as bananas verdes para 
facilidade de transporte. Quando as bananas chegam ao seu 
destino, elas frequentemente são “gaseificadas” com eteno 


para iniciar o amadurecimento. A Tabela 20.7 lista os nomes е 
estruturas de diversos outros alquenos. A maioria deles não 
tem aplicações familiares, exceto a sua presença como 
componentes minoritários de combustíveis. 


TABELA 20.7 Alquenos 


Fórmula Fórmula 
Molecular Fórmula Estrutural 
n Nome CH, Estrutural Condensada 
2 Eteno CH, H H CH, = CH, 
C=C 
H H 
3 Propeno GH, H, | Н CH2 =CHCH3 
C=C—C—H 
/ 
H H 
4 41 CH, 5. CH, =CHCH,CH, 
\ 
Виќепо* А а ш. 
H H H 
5 1- CH, N н H H i CH, ==CHCH,CH,CH; 
Penteno* a 1 Í i 
en H H H H 
А H H H H H H CH3 = CHCH2CH2CH2CH3 
6 1 CH у e ar a 
Hexeno* н ddd 


* Estes alquenos têm um ou mais isômeros dependendo da posição da 
ligação dupla. Os isômeros apresentados aqui têm a ligação dupla na 
posição 1, significando a primeira ligação carbono-carbono da cadeia. 


O mais simples dos alquinos é о etino, C,H,, também 


conhecido como acetileno. 


Etino ou CGH, H—C=C—H 
acetileno 


Fórmula Fórmula estrutural Modelo de espaço preenchido 


A geometria em torno de cada átomo do etino é linear, 
tornando o etino uma molécula linear. O etino (ou acetileno) é 
comumente utilizado como combustível para maçaricos. Os 
nomes e estruturas de diversos outros alquinos são 
apresentados na Tabela 20.8. Assim como os alquenos, os 
alquinos não têm aplicações familiares a não ser a sua 
presença como componentes minoritários da gasolina. 


Os maçaricos queimam etino em oxigênio puro para produzir a chama muito quente 
necessária para soldar metais. 


Nomenclatura dos Alquenos e Alquinos 


Nomeamos os alquenos e alquinos da mesma maneira que foi 
feito para os alcanos com as exceções a seguir: 


• А cadeia principal é a cadeia contínua mais longa que 
contém a ligação dupla ou tripla. 


* O nome básico tem o final -eno para os alquenos e -ino 
para os alquinos. 


* Numeramos a cadeia principal de modo que a ligação 
dupla ou tripla tenha o menor número possível. 


e Inserimos um número indicativo da posição da ligação 
dupla ou tripla (menor número possível) logo antes do 
nome básico. 


Por exemplo, о alqueno е о alquino mostrados а seguir são о 
2-metil-2-penteno e o 1-butino: 
CH;CH,;CH=CCH; 


CH; CH=CCH,CH; 
2-metil-2-penteno 1 -butino 
TABELA 20.8 Alquinos 
Fórmula 
Molecular Fórmula Fórmula Estrutural 
n Nome СВ Estrutural Condensada 
2 Etino GH, H—C=C—H CH=CH 
3 Propino GH, | СН == CCHa 
H— C=C ~ —H 
H 
4 E CH, | | CH == CCH»CHa 
Butino* кыл O А. 
H H 
5 4- CH, нин СН == ССН,СН,СНз 
мее н—С==с ( ( б H 
Pentino duo 
6 1- Ela | СН == CCH2CH2CH2CH3 


Hexino* 


* Estes alquinos têm um ou mais isômeros dependendo da posição da 
ligação tripla. Os isômeros apresentados aqui têm a ligação tripla na 
posição 1, significando a primeira ligação carbono-carbono da cadeia. 


EXEMPLO 20.5 Nomes dos Alquenos e Alquinos 


Dé o nome de cada um dos compostos a seguir. 


CH; 
СН; бын 
(а) сас суш, (Ь) сп. анонс 
du, н, 
сњ 
SOLUÇÃO 


(a) 1. A cadeia de carbono contínua mais longa que contém 
a ligação dupla tem seis átomos de carbono. O nome 
básico, portanto, é hexeno. 

CH 


| 
CH;—C=C—CH,—CH; 
СН, 
СН; 


2. Os dois substituintes são ambos metil. 


metil 
] “в 
CH;—C=C—CH,— CH; 
бн, 
бн, 


3. Uma das exceções listadas anteriormente afirma que, 
para dar nome aos alquenos, você deverá numerar a 
cadeia de modo que a ligação dupla tenha o menor 
número. Nesse caso, a ligação dupla é equidistante das 
extremidades. Atribua à ligação dupla o número 3. Os 
dois grupos metila, então, estão nas posições 3 e 4. 


4, 5. Utilize a forma geral do nome: 


(número do substituinte) (nome do substituinte)(nome 
básico) 

Como este composto contém dois  substituintes 
idênticos, aplica-se a etapa 5 do procedimento do 
nome. Utilize o prefixo di-. Além disso, indique a 
posição de cada substituinte com um número separado 
por uma vírgula. Como este composto é um alqueno, 
especifique a posição da ligação dupla, isolada por 
hifens, logo antes do nome básico. 


3,4-dimetil-3-hexeno 


(b) 1. А cadeia de carbono contínua mais longa que contém 
a ligação tripla tem o comprimento de cinco átomos de 
carbono; sendo assim, o nome básico é pentino. 

CH; 


СНз CH—CH—C=CH 


CH; 


2. São dois os substituintes; um é um grupo metila e o 
outro um grupo isopropila. 


CH; isopropila 
и 
CH,—CH 
CH3— CH—CH—-C==CH 
CH; 
N metila 
3. Numere a cadeia principal, dando à ligação tripla o 


menor número (1). Atribua aos grupos isopropila e 
metila os números 3 e 4, respectivamente. 


4. Utilize a forma geral do nome: 
(número do substituinte) (nome do substituinte)(nome 
básico) 


Como há dois substituintes, liste ambos em ordem 
alfabética. Como este composto é um  alquino, 
especifique a posição da ligação tripla com um número 
isolado por hifens logo antes do nome básico. 


3-1sopropil-4-metil-1-pentino 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 20.5 
Dê nome a cada um dos compostos a seguir. 
Es 
id св, 


(а) а. (b) Elo ро Жей ал. 


CH; CH; СН; 


Isomerismo Geométrico (Cis—Trans) em Alquenos 


Uma diferença fundamental entre uma ligação simples е uma 
ligação dupla é o grau com que ocorre a rotação em torno da 
ligação. Conforme discutimos na Seção 10.77, a rotação em 
torno de uma ligação dupla é altamente restrita devido à 
sobreposição entre orbitais p não hibridizados nos átomos de 
carbono adjacentes. Considere a diferença entre o 1,2- 
dicloroetano e o 1,2-dicloroeteno: 


H H 
| | A Pa 
H—C—C—H C=C 
| MON. 
Cl Cl Cl Cl 
1,2-Dicloroetano 1,2-Dicloroeteno 


A hibridização dos átomos de carbono do 1,2-dicloroetano é 
sp”, resultando em rotação relativamente livre em torno da 
ligação simples sigma. Consequentemente, as duas estruturas 
são idênticas à temperatura ambiente porque elas se 
interconvertem rapidamente. 


Tal | 
н_сус—н нчен 
н С а Cl 


Por outro lado, a rotação em torno da ligação dupla (sigma + 
pi) do 1,2-dicloroeteno é restrita, então, à temperatura 
ambiente, o 1,2-dicloroeteno existe em duas formas 


isoméricas. 
H H - 
Ve с^ ы da 
/ М _ N 
Cl Cl Cl H 


cis-1,2-Dicloroeteno trans-1,2-Dicloroeteno 


Essas duas formas do 1,2-dicloreteno são compostos diferentes 
com propriedades diferentes conforme mostra a Tabela 20.9. 
Esse tipo de isomerismo é um tipo de estereoisomerismo (veja 
a Seção 20.3) chamado de isomerismo geométrico (ou cis— 
trans). Distinguimos entre os dois isômeros com as 
designações de cis (significando “mesmo lado”) e trans 
(significando “lados opostos”). O isomerismo cis—trans é 
comum nos alquenos. Como outro exemplo, considere o cis-2- 
buteno e o trans-2-buteno. Assim como os dois isômeros do 
1,2-dicloroeteno, esses dois isômeros têm propriedades físicas 
diferentes. Por exemplo, o cis-2-buteno entra em ebulição а 
3,7 °C e o trans-2-buteno entra em ebulição a 0,9 °С. 


TABELA 20.9 Propriedades Físicas do cis-1,2-Dicloroeteno е do trans- 
1,2-Dicloroeteno 


Ponto Ponto 


Modelo de Massa de de 
Espaço Específica Fusão  Ebulicáo 
Nome Estrutura Preenchido (g/mL) (°С) (°С) 
cis-1,2- Ст. 1,284 -80,5 601 
N 
Dicloroeteno © ci 
trans-1,2- a 1,257 494 475 
% 
Dicloroeteno © н 
CH; С CH 
У, Н; 3 MH 
C==C C==C 
Pá N / \ 
Н Н Н СН; 
cis-2-Buteno trans-2-Buteno 


20.6 Reações de Hidrocarbonetos 


Uma das reações de hidrocarbonetos mais comuns é а 
combustão, a queima de hidrocarbonetos na presença de 
oxigênio. As reações de combustão de hidrocarbonetos são 
altamente exotérmicas e são comumente empregadas para 
aquecer lares e prédios, para gerar eletricidade e para acionar 
os motores dos carros, navios e aviões. Não é exagero dizer 
que a combustão dos hidrocarbonetos torna possível nossa 
atual maneira de viver. Aproximadamente 90 % da energia 
produzida nos Estados Unidos são gerados pela combustão de 
hidrocarbonetos. Os alcanos, os alquenos е os alquinos sofrem, 
todos eles, combustão. Em uma reação de combustão, o 
hidrocarboneto reage com o oxigênio formando dióxido de 
carbono e água. 

CH;CH,CH;(g) + 5 O(g) —> 3 СО, (2) + 4 HO(g) Combustão de alcano 
CH, = CHCH,CHs(g) + 6 Oe) —> 4 COs(g) + 4 HO(g) Combustão de alqueno 


CH = CCHs(g) + 4 042) —> 3 COxg) + 2 HO(g) Combustão de alquino 


Reações dos Alcanos 


Além das reações de combustão, os alcanos também sofrem 
reações de substituição, em que um ou mais átomos de 
hidrogênio de um alcano são substituídos por um ou mais 
outros átomos. A reação de substituição mais comum é a 
substituição por halogênio (também conhecida сото 
halogenação). Por exemplo, o metano pode reagir com o cloro 
gasoso na presença de calor ou luz formando o clorometano. 


calor ou luz 


СН,(е) + Cl(g) > CH¿Cl(g) + HCI(g) 


Metano Cloro Clorometano 


O etano reage com o cloro gasoso formando o cloroetano. 


calor ou luz 


CH,CH;(g) + Clx(g) > CH;CH,CI(g) + HCI(g) 


Etano Cloro Cloroetano 


As reações de halogenação múltipla podem ocorrer porque os 
halogênios podem substituir mais de um dos átomos de 


hidrogênio de um alcano. Por exemplo, o clorometano pode 
reagir com o cloro e o produto dessa reação pode reagir 
novamente (e assim por diante). 


calor ou luz 


CH.CI(g) + Cl(g) ————> CH,Ch(g) + HCI(g) 


Clorometano Cloro Diclorometano 
(também conhecido 
como cloreto de metileno) 


calor ou luz 


CH,Ch(g) + СЫ 55 CHCh(g) + HCI(g) 


Diclorometano Cloro Triclorometano 
(também conhecido 
como clorofórmio) 


calor ou luz 


CHCIs(g) + Clx(2) —————> CClu(g) + HCl(g) 


Tnelorometano Cloro Tetraclorometano 
(também conhecido como 
tetracloreto de carbono) 


A forma geral das reações de substituição por halogénios é: 


m calor ou luz > Р 
R—H + X, 5 R—X + НХ 
Alcano  Halogénio Haloalcano Haleto de 
hidrogênio 
Observe que a halogenação dos hidrocarbonetos requer 
iniciação com calor ou luz, o que faz com que a ligação cloro— 
cloro se quebre. 


calor ou luz 


a ===>» CIl: + С1- 
Os átomos de cloro resultantes são radicais livres (veja a 
Seção 9.9), conforme indica o ponto que representa o elétron 
desemparelhado em cada átomo de cloro. Os radicais cloro são 
altamente reativos e atacam a ligação С—Н dos 
hidrocarbonetos. A reação subsequente avança pelo seguinte 
mecanismo: 

Cle + R—H E + HCI 

К. + Ch — R—CI + СІ: 


Observe que um radical livre cloro é gerado como um produto 
da última etapa. Esse radical livre pode continuar reagindo 
novamente, a menos que ele encontre outro radical livre cloro, 
quando, então, reage com ele reformando о Cl. 


Reações dos Alquenos e Alquinos 


Os alquenos e os alquinos sofrem reações de adição em que as 
moléculas se adicionam em cada um dos lados da ligação 
múltipla. Por exemplo, o eteno reage com o cloro gasoso 
formando o dicloroetano. 

н H 


cl Cl 

A adição de cloro converte a ligação dupla carbono-carbono 
em uma ligação simples porque cada átomo de carbono se liga 
a um átomo de cloro. Os alquenos e os alquinos também 
podem sofrer adição de hidrogênio em reações de 
hidrogenação. Por exemplo, na presença de um catalisador 
apropriado, o propeno reage com o hidrogênio gasoso 
formando o propano. 


H ннн 

| Y Н catalisador | | 
H—C—C=C + H—H —s H-—C—C—C—H 

| | H | 

H H H H H 


Frequentemente indicamos a presenca de um catalisador assinalando- 
o sobre a seta de reacáo. 


ANTIOXIDANTS 
RED BY ©/@ THE 


С 
кшш. 
m 
— 
ме 
(6% 
ox 
E 
E 
СД 
тиң 
тл 


O óleo vegetal parcialmente hidrogenado é uma gordura saturada que é produzida 
pela hidrogenação de gorduras insaturadas. 

As reações de hidrogenação convertem hidrocarbonetos 
insaturados em hidrocarbonetos saturados. Por exemplo, as 
reações de hidrogenação convertem óleos vegetais insaturados 
em gorduras saturadas. A maioria dos óleos vegetais é 
insaturada porque suas cadeias de carbono contêm ligações 
duplas. As ligações duplas geram torções nas cadeias de 
carbono que resultam em empacotamento menos eficiente das 
moléculas; desse modo, os óleos vegetais são líquidos à 
temperatura ambiente, enquanto as gorduras saturadas são 
sólidas à temperatura ambiente. Quando os fabricantes de 
alimentos adicionam hidrogênio às ligações duplas do óleo 
vegetal, a gordura insaturada é convertida em uma gordura 
saturada, tornando o óleo líquido em um sólido à temperatura 
ambiente. As palavras “óleo vegetal parcialmente 
hidrogenado” em um rótulo indicam um produto alimentício 
que contém gorduras saturadas produzidas via reações de 
hidrogenação. 


Os alquenos também podem adicionar reagentes 
assimétricos à ligação dupla. Por exemplo, o eteno reage com 


o cloreto de hidrogênio formando o cloroetano. 


H H 
“Ne É adia H—-C—C—H 
=» — C—C 
н/ NH | 
H Cl 


Cloroetano 
Se o próprio alqueno também for assimétrico, então, a adição 
de um reagente assimétrico leva à formação em potencial de 
dois produtos diferentes. Por exemplo, quando o НСІ reage 
com o propeno, são possíveis dois produtos: 


H H 


CH;—C—C—H 1-согоргорапо 
CH | | (não observado) 
3 H A 
N / 2 H С 
/ N y 
H H ` н H 


CH;—C—C—H | 2-согоргорапо 


Porém, quando essa reação é realizada no laboratório, forma- 
se apenas o 2-cloropropano. Podemos prever o produto da 
adição de um reagente assimétrico a um alqueno assimétrico 
com a regra de Markovnikov, que diz o seguinte: 


Quando um reagente polar é adicionado a um 
alqueno assimétrico, a extremidade positiva (a parte 
menos eletronegativa) do reagente adiciona-se ao 
átomo de carbono que tem a maioria dos átomos de 
hidrogênio. 


Na maior parte das reações desse tipo, a extremidade positiva 
do reagente é hidrogênio; portanto, o átomo de hidrogênio se 
liga ao átomo de carbono que já contém a maioria dos átomos 
de hidrogênio. 


EXEMPLO 20.6 Reações de Adição dos Alquenos 


Determine os produtos das reações a seguir. 
(a) CH¿CH,CH=CH), + Br, —> (b) CH¿CH,CH=CH, + HBr —> 


SOLUÇÃO 


(a) A reação do 1-buteno com o bromo é um exemplo de 
adição simétrica. O bromo se adiciona a cada lado da 
ligação dupla e cada carbono forma uma ligação simples 
com um átomo de bromo. 

= + няя O: a 


H—C—C—C=C—H + Br—Br ——> 


H H H Br 


сүтүү 
H H Br H 


(b) A reação do 1-buteno com o brometo de hidrogênio é um 


exemplo de uma adição assimétrica. Aplique a regra de 
Markovnikov para determinar com que carbono o 
hidrogênio se liga e com que carbono o átomo de bromo 
se liga. A regra de Markovnikov prevê que, nesse caso, о 
hidrogênio se liga ao carbono da extremidade. 


H H 
Lido 
р" 

H H Br H 

EXERCÍCIO DE REVISÃO 20.6 

Determine os produtos das reações a seguir. 

CH, CH; 
(a) В =н; == (b) a + HCl —> 


| | | | 


HEH RISSE 


20.7 Hidrocarbonetos Aromáticos 


Conforme você pode imaginar, a determinação da estrutura de 
compostos orgânicos nem sempre foi fácil. Em meados dos 
anos 1800 os químicos estavam trabalhando para determinar a 
estrutura de um composto orgânico particularmente estável 
chamado benzeno (C6H6). Em 1865, Friedrich August Kekulé 
(1829-1896) teve um sonho em que ele visualizava cadeias de 
átomos de carbono como serpentes. As serpentes dançavam na 
frente dele e uma delas se retorceu e mordeu sua própria 
cauda. Com base nessa visão, Kekulé propôs a estrutura do 
benzeno a seguir: 


H H 
У“ / 
с— 

/ N 
H—C C—H 
No! 
с=с 
/ \ 

Н Н 


Esta estrutura tem ligações simples e duplas alternadas. No 
entanto, quando examinamos os comprimentos das ligações 
carbono-carbono do benzeno, vemos que todas as ligações são 
do mesmo comprimento, o que indica que as estruturas de 
ressonância a seguir são uma representação mais acurada do 
benzeno: 


Lembre-se, da Seção 9.8, de que a estrutura real de uma molécula 
representada por estruturas de ressonância é intermediária entre 
essas duas estruturas de ressonância e é chamada de híbrido de 


ressonância. 
H H H H 
У / ми 
—С C=C 
N / \ 
H—C С—Н «es н—С 7—Н 
ЕУ й 
с==с, U= 
РД \ Ё N 


A verdadeira estrutura do benzeno é um híbrido das duas 
estruturas de ressonância. Representamos frequentemente o 
benzeno com a fórmula de linhas de ligação (ou fórmula do 
esqueleto de carbono) a seguir: 


O anel representa os elétrons л deslocalizados que ocupam о 
orbital molecular mostrado superposto no modelo de bola e 
vareta. Ao representar anéis de benzeno, por si próprios ou 
como uma parte de outros compostos, os químicos orgânicos 
utilizam esse diagrama ou apenas uma das estruturas de 
ressonância com ligações duplas alternadas. Ambas as 
representações indicam a mesma coisa — um anel benzênico. 


A estrutura do anel benzênico ocorre em muitos compostos 
orgânicos. Um átomo ou um grupo de átomos pode substituir 
um ou mais dos seis átomos de hidrogênio do anel para formar 
compostos conhecidos como benzenos substituídos, como o 
clorobenzeno e o fenol. 


^^ Cl (on 


Clorobenzeno Fenol 


Como muitos compostos que contêm anéis benzênicos têm 
aromas agradáveis, os anéis benzênicos também são chamados 
de anéis aromáticos, e os compostos que os contêm são 
chamados de compostos aromáticos. Os compostos aromáticos 
são responsáveis pelos aromas agradáveis da canela, da 
baunilha e do jasmim. 


Nomenclatura dos Hidrocarbonetos Aromáticos 


Os benzenos monossubstituídos — benzenos em que um dos 
átomos de hidrogênio foi substituído — são frequentemente 
chamados de derivados do benzeno. 


f \ г 
N У—сн,—сн; { gr 
/ \ / 


Etilbenzeno Bromobenzeno 


Esses nomes tomam a forma geral: 
(nome do substituinte)benzeno 


Entretanto, muitos benzenos monossubstituídos têm nomes 
que só podem ser aprendidos através da familiarização. Alguns 
deles são apresentados a seguir: 


N / N \ ¡ES 
4 CH; { Y NH, { on М у—сн=сн, 
o y A на == 


Tolueno Anilina Fenol Estireno 


Alguns benzenos substituídos, principalmente aqueles com 
substituintes grandes, são nomeados, tratando-se o anel 
benzénico como substituinte. Nesses casos, o substituinte do 
benzeno é chamado de grupo fenila. 


Q O 
Бя БЯ 
CH;—CH,;—CH—CH,—CH,—CH;,—CH3 CH,—CH CH, CH CH, CH; 


3-Fenil-heptano 4-Fenil-1-hexeno 


Os benzenos dissubstituídos — benzenos nos quais foram 
substituídos dois átomos de hidrogênio — são numerados e os 
substituintes sáo listados alfabeticamente. Determinamos a 
ordem da numeracáo no anel por ordem alfabética dos 


substituintes. 
Cl Br 
1 1 > 
6 A 2 6 A 2,41 
RA О! 


м 
Ф 35CH,—CH; 


1 -Cloro-3-etilbenzeno 1-Bromo-2-clorobenzeno 


Quando os dois substituintes são idénticos, utilizamos о 


prefixo di-. 
Cl 
Cl Cl 
“< 
XxX Cl Cl 
1,2-Diclorobenzeno 1,3-Diclorobenzeno 1,4-Diclorobenzeno 


Também de uso comum, no lugar da numeração, são os 
prefixos orto (1,2 dissubstituído), meta (1,3 dissubstituido) e 
para (1,4 dissubstituido). 


Cl 
Cl Cl 
Cl 22 
Cl 


orto-Diclorobenzeno meta-Diclorobenzeno para-Diclorobenzeno 
ou ou ou 
o-Diclorobenzeno m-Diclorobenzeno p-Diclorobenzeno 


Os compostos que contêm anéis aromáticos fundidos são 
chamados de hidrocarbonetos aromáticos policíclicos. Alguns 
exemplos comuns (mostrados na Figura 20.5) são o naftaleno, 
a substância que constitui a naftalina, e о pireno, um 
cancerígeno encontrado na fumaça do cigarro. 


Naftaleno Antraceno 


Pireno Tetraceno 


FIGURA 20.5 Compostos Aromáticos policíclicos As estruturas de alguns 
compostos aromáticos policíclicos comuns contêm anéis fundidos. 


Reações dos Compostos Aromáticos 


As substâncias apresentadas sobre as setas são catalisadores 
necessários para aumentar a velocidade da reação. 


Poderíamos esperar que o benzeno reagisse de modo 
semelhante aos alquenos, facilmente sofrendo reações de 
adição em cada lado de suas ligações duplas. Porém, devido à 
deslocalização dos elétrons em torno do anel e da maior 
estabilidade resultante, o benzeno não sofre normalmente 


reações de adição. Ao invés disso, o benzeno sofre reações de 
substituição nas quais os átomos de hidrogênio são 
substituídos por outros átomos ou grupos de átomos, conforme 
se mostra nos exemplos a seguir. 


Í 
H Е Н Н Cu „Н 
“7 “с^ Fech `С CT 
| | +с—с —> [| | +HCI 
не ТЄ Ун не с^ H 
H H 
Clorobenzeno 
H тта 
H С H H E H 
E > wa ND 
o 716 Alc С” %^ 
| | + dió as —» | | + HCl 
C „С C С 
н< < “н СІ н“ ка “н 
Н 


Etilbenzeno 


20.8 Grupos Funcionais 


A maioria das outras famílias de compostos orgânicos é de 
hidrocarbonetos com um grupo funcional — um átomo ou 
grupo de átomos característicos — inseridos по 
hidrocarboneto. Um grupo de compostos orgânicos em que 
todos têm o mesmo grupo funcional é uma familia. Por 
exemplo, os membros da família dos álcoois têm, cada um, um 
grupo funcional —OH e a fórmula geral К—ОН, em que К 
representa um grupo hidrocarboneto. (Ou seja, nós nos 
referimos ao grupo hidrocarboneto como um “grupo R”.) 
Alguns exemplos específicos incluem o metanol e o álcool 
isopropílico (também conhecido como álcool de assepsia). 


H H CH; 


| | 
эй: йын и а Ж 
H H H 
Metanol Álcool isopropílico 


A presença de um grupo funcional em um hidrocarboneto 
altera significativamente as propriedades do composto. Por 
exemplo, o metano é um gás apolar. Em contrapartida, o 
metanol — metano com um grupo —OH substituindo um dos 
átomos de hidrogênio — é um líquido polar com ligação de 
hidrogênio à temperatura ambiente. Embora cada membro de 
uma família seja exclusivo e diferente, seu grupo funcional 
comum causa algumas semelhanças em suas propriedades 
físicas e químicas. A Tabela 20.10 lista alguns grupos 
funcionais comuns, suas fórmulas gerais e um exemplo de 
cada um deles. 


TABELA 20.10 Alguns Grupos Funcionais Comuns 


Fórmula 
Fórmula Geral 
Família Geral* Condensada Exemplo Nome 
Álcoois R— 0H ROH CH.CH,0H Etanol 
(álcool 
etílico) 
Éteres R—O—R ROR CH,0CH; Dimetil éter 
Aldeídos | RCHO | Etanol 
R—C—H CHa—C—H  (acetaldeído) 
Cetonas | RCOR i Propanona 
R—C—R CHa—C— Cha (acetona) 
Ácidos j RCOOH | Ácido 
carboxílicos R—C— 0H CHa—C—0H etanoico 


(ácido 


acético) 
Ésteres 0 RCOOR Acetato de 
| CH3—C— ОСНз А 
А — С — OR metila 
Aminas R R;N | Etilamina 
| CH¿CH, — N—H 


R—N—R 


*Em éteres, cetonas, ésteres e aminas, os grupos R podem ser os mesmos 
ou diferentes. 


20.9 Álcoois 


Conforme discutimos na Seção 20.8, os álcoois são compostos 
orgánicos que contêm o grupo funcional —OH, ou grupo 
hidroxila, e têm a fórmula geral R—OH. Além do metanol e 
do álcool isopropílico, o etanol e o 1-butanol (mostrados aqui) 
também são álcoois comuns. 


CH;—CH,—OH CH;—CH, —CH,—CH, —OH 
Etanol 1-Butanol 


Nomenclatura dos Álcoois 


Os nomes dos álcoois são como os nomes dos alcanos com as 
diferenças a seguir: 


• А cadeia principal é a cadeia de carbono contínua mais 
longa que contém o grupo funcional —OH. 


e О nome básico tem o final -o/. 


* Numeramos a cadeia básica de modo a atribuir ao grupo 
— OH o menor número possível. 


Inserimos um número indicando a posição do grupo — 
OH logo antes do nome básico. Por exemplo: 


оиа сн; CH,—CH—-CH, 
OH OH CH; 
2-Pentanol 3-Metil-1-butanol 
Sobre os Alcoois 


O familiar álcool das bebidas alcoólicas, o etanol, é mais 
comumente produzido pela fermentação de levedura dos 
açúcares, como a glicose, das frutas e dos grãos. 

levedura 


CHpO, — 2 CH;CH,0H + 2 СО» 


Glicose Etanol 


As bebidas alcoólicas contêm etanol, água e alguns outros 
componentes que conferem sabor e cor A cerveja 
normalmente contém 3 %-6 % de etanol. O vinho contém 
entre 12 %-14 %de etanol e as bebidas espirituosas — bebidas 
como o uísque, rum e tequila — variam de 40 %a 80 % de 
etanol, dependendo do certificado. O certificado de uma 
bebida alcoólica é duas vezes a porcentagem do seu teor de 
etanol, então, um uísque com certificado 80 contém 40 %de 
etanol. O etanol é utilizado com aditivo da gasolina porque ele 
aumenta a octanagem da gasolina e promove sua combustão 
completa, reduzindo os níveis de certos poluentes como o 
monóxido de carbono e os precursores do ozônio. 


O álcool isopropílico (ou 2-propanol) é encontrado 
atualmente sob o nome de álcool para assepsia. Ele é 
comumente usado como desinfetante para feridas e para 
esterilizar instrumentos médicos. O álcool isopropílico nunca 
deve ser consumido internamente, pois é altamente tóxico. 
Quatro onças (113,4 g) de álcool isopropílico podem causar a 
morte. Um terceiro álcool comum é o metanol, também 
chamado de álcool de madeira. O metanol é comumente 


utilizado como solvente de laboratório е como aditivo de 
combustíveis. Assim como o álcool isopropílico, o metanol é 
tóxico e nunca deve ser consumido. 


Reações dos Álcoois 


Os álcoois sofrem uma série de reacóes, incluindo-se 
substituição, eliminação (ou desidratação) e oxidação. Os 
álcoois também reagem com metais ativos formando bases 
fortes. 


Substituição Os álcoois reagem com ácidos como o HBr 
formando hidrocarbonetos halogenados: 
ROH + НВг ——> R—Br + HO 


Nessas reações, o halogênio substitui o grupo hidroxila no 
álcool. Por exemplo, o etanol reage com o ácido bromídrico 
formando bromoetano e água: 

CH;CH,0H + НВг —> CH;CH,Br + H,O 


Eliminação (ou Desidratação) Na presença de ácidos 
concentrados como o H,SO,, os álcoois reagem e eliminam a 
água, formando um alqueno. Por exemplo, o etanol elimina a 
água formando o eteno segundo a reação: 


[O | 29, cy=cH, + HO 
Oxidação Em química inorgânica, pensamos em oxidação e 
redução em termos das transformações dos átomos de carbono 
na molécula. Assim, oxidação é o ganho de oxigênio ou a 
perda de hidrogênio por um átomo de carbono. Redução é a 
perda de oxigênio ou o ganho de hidrogênio por um átomo de 
carbono. Podemos representar uma série mostrando os estados 
relativos de oxidação: 


Oxidação 


ji ji 
o Ф > С “H,—O $ С o С C—O 
pi GH; ganho de O Ct; TOA perda de H ш т ganho de О Ha en 
Alcano Álcool Aldeído Ácido carboxílico 


Reducáo 


Nessa visáo, um álcool é um hidrocarboneto parcialmente 
oxidado; ele ainda pode ser mais oxidado formando um 
aldeído ou um ácido carboxílico, ou ser reduzido formando um 
hidrocarboneto (mas isso é raro). Por exemplo, o etanol pode 
ser oxidado a ácido acético segundo a reação: 


Cr 


Na,Cr,0, 
CH,CH¿OH — > CH;CHOOH 


Reacáo com Metais Ativos Os álcoois reagem com metais 
ativos, como o sódio, tanto quanto a água. Por exemplo, o 
metanol reage com o sódio fomando metóxido de sódio е 
hidrogénio gasoso: 
CH,0H + Na —> CH,ONa + 5H, 
Metóxido de sódio 
A reação da água com o sódio produz o hidróxido de sódio e 
hidrogênio gasoso: 
НО + Na —> NaOH + ЈН, 


Em ambos os casos, forma-se uma base forte (ОНГ para a água 
e CH;O para o metanol): 


EXEMPLO 20.7 Reações dos Álcoois 


Determine o tipo de reação (substituição, desidratação, 
oxidação ou reação com um metal ativo) que ocorre em cada 
caso a seguir e escreva as fórmulas dos produtos. 


CH3 


(а) СН,—СН—СН,—СН, 


OH + HBr —» 


ji 
Na,Cr,0- 
(b) CH;—CH—CH,—CH;—0H 22227 
Н,50, 


SOLUÇÃO 


(a) Um álcool que reage com um ácido é um exemplo de 
uma reação de substituição. O produto da reação de 
substituição é um hidrocarboneto halogenado e água. 

ү 
CH;—CH—CH,—CH,—0H + НВг —> 
CH; 


CH, —CH—CH,—CH,—Br + Н;О 


(b) Um álcool em solução com o dicromato de sódio e ácido 
sofre uma reação de oxidação. O produto da reação de 
oxidação é um grupo funcional ácido carboxílico. 
(Discutiremos os grupos funcionais ácidos carboxílicos 
detalhadamente na Seção 20.11.) 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 20.7 


Determine o tipo de reação (substituição, desidratação, oxidação ou reação com 
um metal ativo) que ocorre em cada caso a seguir e escreva as fórmulas dos 
produtos. 

(a) CH;CH,0H + Na —> 


CH; 


H,SO 
monr ен a o = 


ED 


20.10 Aldeídos e Cetonas 


Os aldeídos e as cetonas têm as fórmulas gerais a seguir: 


A fórmula estrutural condensada dos aldeídos é RCHO e a das cetonas é 
RCOR. 


| ji 
—C—H R—C— 
Aldeído Cetona 


R R 


O grupo funcional tanto dos aldeídos quanto das cetonas é o 
grupo carbonila: 


Pa 
As cetonas têm um grupo R ligado a ambos os lados da 
carbonila, enquanto os aldeídos têm um grupo R e um átomo 
de hidrogênio. (Uma exceção é o formaldeído, que é um 
aldeído com dois átomos de H ligados ao grupo carbonila.) 


O 
| 


С 
Н” “Н 


Formaldeído ou metanal 
» o Y уф, 
O O O O 
| | | | 


CH;—C—H CH;—CH;—C—H CH;—C—CH; CH;—CH;—CU— CH; 


Acetaldeído ou etanal Propanal Acetona ou propanona Butanona 


FIGURA 20.6 Aldeídos e Cetonas Comuns 


Outros aldeídos e cetonas comuns são mostrados na Figura 
20.6. 


Nomenclatura dos Aldeídos e das Cetonas 


Muitos aldeídos e cetonas têm nomes comuns que podemos 
aprender apenas nos familiarizando com eles, mas podemos 
nomear sistematicamente os aldeídos simples de acordo com o 
número de átomos de carbono da cadeia de carbono contínua 
mais longa que contém o grupo carbonila. Formamos o nome 
básico a partir do nome do alcano correspondente removendo 
o -o e adicionando o final -al. 
O O 


| 
CH;—CH,;—CH;—C—H CH; —CH, —CH, 


Butanal Pentanal 


CH,—C—H 
Nomeamos as cetonas simples de acordo com a cadeia de 
carbono contínua mais longa que contém o grupo carbonila, 
formando o nome básico a partir do nome de alcano 
correspondente removendo o -o e adicionando o final -ona. 
Para as cetonas, numeramos a cadeia de modo que ao grupo 
carbonila tenha o menor número possível. 

[| | 


CH;—CH,—CH,—C—CH, CH,—CH,—CH,—C—CH, 


3-Pentanona 3-Hexanona 


CH, 


Sobre os Aldeídos e as Cetonas 


r 


O aldeído mais familiar provavelmente é o formaldeído, 
apresentado anteriormente nesta seção. O formaldeído é um 
gás com odor acre. Frequentemente é misturado com água 
para produzir a formalina, um preservativo e desinfetante. O 
formaldeído também é encontrado na fumaça da madeira, 
sendo esta a razão pela qual defumar é um método efetivo de 
preservação de alimentos — o formaldeído mata bactérias. Os 
aldeídos aromáticos, os que também contêm um anel 
aromático, têm aromas agradáveis. Por exemplo, a vanilina 
causa o aroma da baunilha, o cinamaldeído é o componente de 


cheiro adocicado da canela е o benzaldeído responde pelo 
cheiro das amêndoas (Figura 20.7). 


\ 
О 
| SAN 
O С Ф 
Y Ss \ С С. H 
H¿C | H H 
но“ М2 
Vanilina Cinamaldeído 


0=0 
/ 
mz 


Benzaldeído 


FIGURA 20.7 O Aroma das Améndoas O benzaldeído é parcialmente 
responsável pelo cheiro das améndoas. 


lonona 


FIGURA 20.8 As Fragrâncias da Framboesa A ionona é parcialmente 
responsável pelo cheiro da framboesa. 
A cetona mais familiar é a acetona, o principal componente do 
removedor de esmalte para unhas. Outras cetonas têm aromas 
mais agradáveis. Por exemplo, a carvona é grandemente 
responsável pelo cheiro da hortelá-verde, a 2-heptanona (entre 
outros compostos), pelo cheiro do cravo, e a ionona, pelo 
cheiro da framboesa (Figura 20.8). 

СН; 

О 


CH; CH;—CH,—CH,—CH,—CH, —C—CH; 


Carvona 2-Heptanona 


Reações dos Aldeídos e das Cetonas 


Os aldeídos e as cetonas podem ser produzidos pela oxidação 
dos álcoois. Por exemplo, o etanol pode ser oxidado a etanal е 
o 2-propanol pode ser oxidado a 2-propanona (ou acetona). 


H H H о н OHH нон 
2 
1 | | Lo Lo 
H—C—C—OH ——) нНн—с—С H—C—C—C—H —› H—C—C—C—H 
| oxidação | N | | oxidação | 
H H H A H H H H 


Etanol Etanal 2-Propanol 2-Propanona 


Na reação inversa, um aldeído ou uma cetona é reduzido a um 
álcool. Por exemplo, a 2-butanona pode ser reduzida a 2- 
butanol na presença de um agente redutor. 


Li Lili 
H-C—C—C—C—H >” 3 H—C—C—C—C—H 
| | | redução | | | | 
H H H H H H H 
2-Butanona 2-Butanol 


O grupo carbonila dos aldeídos e das cetonas é insaturado, 
muito semelhante à ligação dupla de um alqueno. Devido a 
esta característica, as reações mais comuns dos aldeídos e das 
cetonas são reações de adição. No entanto, ao contrário da 
ligação dupla carbono-carbono dos alquenos, que é apolar, а 
ligação dupla do grupo carbonila é altamente polar (Figura 
20.9). Consequentemente, as adições a cada lado da ligação 
dupla resultam na parte mais eletronegativa do reagente, 
ligando-se ao átomo de carbono e a parte menos eletronegativa 
(frequentemente o hidrogênio), ligando-se ao átomo de 
oxigênio. Por exemplo, o HCN se adiciona a cada lado da 
ligação dupla da carbonila no formaldeído. 


Formaldeído Acetaldeído Acetona 


FIGURA 20.9 Representações da Densidade de Carga do Grupo 
Carbonila O grupo carbonila é altamente polar, conforme mostrado nessas 
representações gráficas de potencial eletrostático. 


20.11 Ácidos Carboxílicos e Ésteres 


Os ácidos carboxílicos e os ésteres têm as fórmulas gerais: 


Ácido carboxílico Ester 
A Figura 20.10 apresenta as estruturas de alguns ácidos 
carboxílicos e ésteres comuns. 


A fórmula estrutural condensada dos ácidos carboxílicos é RCOOH; dos 
ésteres é RCOOR. 


Nomenclatura dos Ácidos Carboxílicos e Ésteres 


Nomeamos sistematicamente os ácidos carboxílicos de acordo 
com o número de átomos de carbono da cadeia mais longa que 
contém o grupo funcional —COOH. A palavra ácido é 
seguida do nome básico, removendo o -o do nome do alcano 
correspondente e adicionando -oico. 


O O 
CH;—CH,—C—OH CH;—CH,—CH,—CH, —C—0OH 
Ácido propanoico Ácido pentanoico 


Nomeamos os ésteres como se eles fossem derivados de um 
ácido carboxílico substituindo o Н do OH por um grupo 


alquila. O grupo К do ácido original forma o nome básico do 
composto. Removemos o ácido e trocamos o -ico do nome do 
ácido carboxílico correspondente para -ato, dando o nome do 
grupo R que substituiu o H no ácido carboxílico como um 
grupo alquila com o final -ila, conforme mostramos nos 
exemplos a seguir: 


j ji 
CH;—CH;—C—OH CH;—CH,—CH,;—CH,—C —OH 
Ácido propanoico Ácido pentanoico 
O O 
CH;—CH;—C—OCH; CH;—CH;—CH;—CH;—C— OCH>CH; 


ж". е 
Propanoato de metila Pentanoato de etila 


Ф 


СН; СОН 
Ácido etanoico ou ácido acético 


O 
CH, —CH;—CE,—C—0OH 
Ácido butanoico 


sue 


CH,—CH,—CH,—C—O— CH, 
Butanoato de metila 


es 


CH;—CH,—C—O—CH,—CH; 
Propanoato de etila 


FIGURA 20.10 Ácidos Carboxílicos e Esteres Comuns 


Sobre os Ácidos Carboxílicos e Ésteres 


Assim como todos os ácidos, os ácidos carboxílicos têm gosto 
azedo. O ácido carboxílico mais familiar é o ácido etanoico, 
mais conhecido por seu nome comum, ácido acético. O ácido 
acético é o ingrediente ativo do vinagre. Ele pode se formar 
pela oxidação do etanol, que é a razão para os vinhos deixados 
abertos ao ar azedarem. Algumas leveduras e bactérias 
também formam ácido acético quando metabolizam os 
açúcares na massa do pão. Esses açúcares são adicionados à 


massa do pão para fazer o pão fermentado. Outros ácidos 
carboxílicos comuns são: o ácido metanoico (ácido fórmico), 
presente nas picadas de abelha e de formigas; o ácido lático, 
que se acumula nos músculos após exercício intenso causando 
dor muscular; e o ácido cítrico, encontrado nos limões, limas e 
laranjas (Figura 20.11). 


О 


Ácido cítrico 
FIGURA 20.11 O Gosto Azedo dos Limões O ácido cítrico é parcialmente 
responsável pelo gosto azedo dos limões. 


LA 
H—C— OH CH,—CH—C—OH 
Ácido fórmico ou metanoico Ácido lático 


Os ésteres são mais conhecidos por seus cheiros adocicados. O 
butanoato de metila é grandemente responsável pelo cheiro e 
gosto da maçã, e o butanoato de etila é grandemente 
responsável pelo cheiro e gosto do abacaxi (Figura 20.12). 


O 
| 


CH;—CH;—CH,—C—O—CH; 
Butanoato de metila 


O 


CH;—CH,;,—CH;—C—O—CH,—CH; 
Butanoato de etila 


FIGURA 20.12 O Aroma do Abacaxi O butanoato de etila é parcialmente 
responsável pelo aroma do abacaxi. 


Reações dos Ácidos Carboxílicos e Ésteres 


Os ácidos carboxílicos agem como ácidos fracos em solução. 


RCOOH(ag) + H,O() == НО (ag) + КСОО (aq) 


Assim como todos os ácidos, os ácidos carboxílicos reagem 
com bases fortes através de reações de neutralização. Por 
exemplo, o ácido propanoico reage com o hidróxido de sódio 
formando o propanoato de sódio e água. 


CH;CH,COOH(ag) + NaOH(ag) — CHCH COO Na (aq) + HOH(D 


Um ácido carboxílico reage com um álcool formando um éster 
via uma reacáo de condensacáo, uma reacáo em que dois (ou 
mais) compostos orgánicos se unem, frequentemente com a 
perda de água (ou alguma outra molécula pequena). 


O O 
Ji , H504 A , 
R—GC—0H + HO—R == R—C—O—R + H,O 
Ácido Álcool Éster Água 
Um importante exemplo dessa reação é a formação do ácido 
acetilsalicílico (aspirina) a partir do ácido etanoico (ácido 
acético) e ácido salicílico (originalmente obtido da casca do 


salgueiro). 
О О 
EmA HO Е. 
CH;—C—OH + O — O + H,0 
HO CH;—C—O 
Ácido acético Ácido salicílico Ц 


Ácido acetilsalicílico 
Se submetermos um ácido carboxílico a temperaturas 
elevadas, ele sofrerá uma reação de condensação consigo 
mesmo formando um anidrido ácido (anidrido significa “sem 
água”). 


RCOOH(ag) + HOOCR(ag) — RCOOOCR(ag) + HOH(ag) 
Anidrido ácido 


Podemos adicionar água a um anidrido ácido para inverter a 
reação que acabamos de mostrar e regenerar as moléculas de 
ácido carboxílico. 


ASSOCIAÇÃO саја 20.3 ontação 


Ordene os compostos a seguir do menos oxidado para o mais 


oxidado. 

| | 
(а) CH;—C—CH; (b) CH¿—C—O—CH;, 
(c) CH;—CH,;,—CH; (d) CH;—CH—CH; 


OH 


20.12 Éteres 


Os éteres são compostos orgânicos com a fórmula geral ROR. 
Os dois grupos R podem ser idênticos ou podem ser diferentes. 
Alguns éteres comuns são mostrados na Figura 20.13. 


Nomenclatura dos Éteres 


Os nomes comuns dos éteres têm a forma: 


(grupo К 1)(grupo R 2) éter 
CH¿—O—CH; CH¿—O—CH,—CH; 
Dimetil éter Etil metil éter 


CH¿— CH, —O—-CH,— CH; 
Dietil éter 


FIGURA 20.13 Éteres 


Se os dois grupos К diferem, usamos cada um dos seus nomes 
em ordem alfabética. Se os dois grupos R são iguais, usamos o 
prefixo di-. Alguns exemplos são: 
H}C— CH, — CH, —O— CH, — CH, — CH; 
Dipropil éter 
НС СН, —O— СН, —CH, — CH; 


Etil propil éter 


Sobre os Éteres 


O éter mais comum é o dietil éter. O dietil éter é um útil 
solvente de laboratório porque pode dissolver muitos 
compostos orgânicos e tem um ponto de ebulição baixo (34,6 
°C). O baixo ponto de ebulição permite a fácil remoção do 
solvente. O dietil éter foi utilizado como anestésico geral por 
muitos anos. Quando inalado, o dietil éter deprime o sistema 
nervoso central, causando inconsciência e insensibilidade à 
dor. No entanto, seu emprego como anestésico diminuiu 
recentemente porque outros compostos têm o mesmo efeito 
anestésico com menos efeitos colaterais (como a náusea). 


20.13 Aminas 


O mais simples dos compostos nitrogenados é a amônia (МН,). 
As aminas são compostos orgânicos que contêm nitrogênio e 
que são derivados da amônia com um ou mais dos átomos de 
hidrogênio substituídos por grupos alquila. Assim como a 
amônia, as aminas são bases fracas. Nomeamos 
sistematicamente as aminas conforme os grupos 
hidrocarboneto ligados ao nitrogênio, finalizando com -amina. 


CH;—CH;—N—H CH;—CH;—N—H 


H CH; 
Etilamina Etilmetilamina 
As aminas sáo conhecidas mais comumente por seus odores 
muito desagradáveis. Quando um organismo vivo morre, as 
bactérias que se alimentam das suas proteínas emitem aminas. 
Por exemplo, a trimetilamina causa o cheiro de peixe podre e a 
cadaverina causa o cheiro de carne animal em decomposição. 


СН; 

CH;—N—CH; NH,—CH,—CH,—CH,—CH,—CH,— NH, 
Trimetilamina Cadaverina 

Reações das Aminas 


Assim como os ácidos carboxílicos agem como ácidos fracos, 
as aminas agem como bases fracas: 


RNHx(aq) + H,0(1) == ЕМН; (ад) + OH (ag) 


Tal como todas as bases, as aminas reagem com ácidos fortes 
formando sais chamados sais de amónio. Por exemplo, a 
metilamina reage com o ácido clorídrico formando o cloreto 
de metilamónio: 


CH;NH-(aq) + HCl(aq) ——> CH;NH;'CT (ag) 


Cloreto de metilamónio 
Uma importante reação das aminas que veremos novamente 
no Capítulo 21 ё a reacáo de condensacáo entre um ácido 
carboxílico e uma amina. 
CHCOOH (ag) + HNHR(ag) — CH¿CONHR(ag) + HOH()) 


Esta reação é responsável pela formação de proteínas a partir 
dos aminoácidos (veja a Seção 21.4). 


20.14 Polímeros 


Os polímeros são moléculas em cadeia longas constituídas de 
unidades repetitivas chamadas de monômeros. No Capítulo 
21, vamos aprender sobre os polímeros naturais como os 
amidos, as proteinas e o DNA, que desempenham importantes 
funções nos organismos vivos. Nesta seção, aprenderemos 
sobre polímeros sintéticos, que encontramos diariamente em 
produtos de plástico como tubulações de PVC, copos de café 
em isopor, corda de náilon e janelas de plexiglass. Os 
materiais poliméricos são comuns no nosso cotidiano, 
encontrados em tudo, desde computadores até brinquedos e 
materiais de embalagem. A maioria dos polímeros é resistente, 
em parte por causa do comprimento das suas moléculas. Em 
geral, quanto maior a molécula, maiores as forças 
intermoleculares entre as moléculas, e mais alto o ponto de 
fusão e o ponto de ebulição da substância. Como a quebra ou 
corte de um material polimérico envolve ou a superação das 
forças intermoleculares entre as cadeias ou a quebra das 
ligações covalentes entre os monômeros, os polímeros tendem 
a ser materiais resistentes. 


Um dos polímeros sintéticos mais simples é o polietileno. 
O monômero do polietileno é o eteno (também chamado de 
etileno). 


r 


a 
Monómero 
NA 


Eteno ou etileno 
Os monômeros de eteno podem reagir um com o outro, 
quebrando a ligação dupla entre os carbonos e unindo-se 
formando uma longa cadeia polimérica. 


= | Polímero | 


O polietileno é o plástico que é utilizado em garrafas de 


Polietileno 


refrigerante, recipientes de sucos e sacos de lixo (Figura 
20.14). É um exemplo de um polímero de adição, um 
polímero no qual os monômeros de ligam sem a eliminação de 
nenhum átomo. 


Os polietilenos substituídos formam uma classe inteira de 
polímeros. Por exemplo, o cloreto de polivinila (PVC) — o 
plástico utilizado para produzir certos tipos de tubos e 
acessórios hidráulicos — é constituído de monômeros em que 
um átomo de cloro substitui um dos átomos de hidrogênio do 
eteno (Figura 20.15). Esses monômeros (mostrados a seguir) 
reagem formando o PVC: 


-CH—CH,;—CH—CH,;—CH—CH,—CH—CH,—CH--- 


| | | | | 
cl cl С! cl 
cl 


cl 
Cloroeteno Cloreto de polivinila (PVC) 


А + з e | 


. 


FIGURA 20.14 Polietileno Garrafas de refrigerante e de suco sáo feitas 
de polietileno. 


FIGURA 20.15 Cloreto de Polivinila O cloreto de polivinila é utilizado para 
muitos acessórios hidráulicos de plástico como tubos e conectores. 


TABELA20.11 Polímeros de Importância Comercial 


Polímero 


Polímeros de Adicáo 


Polietileno 


Polipropileno 


Poliestireno 


Cloreto de vinila 


Polímeros de 
Condensacáo 


Poliuretano 


Estrutura 
{СН — СН) 
CH, — ү" 

СНз п 
CH, — CH 
n 


CE A 
0 0 п 


R,R' = — CH, — CH, — (por exemplo) 


Usos 


Filmes, embalagens, 
garrafas 


Artigos de cozinha, fibras, 
aparelhos domésticos 


Embalagens, recipientes 
descartáveis para 
alimentos, isolamento 


Conexões de tubulação, 
filme transparente para 
embalar carnes 


Estofamento de “espuma” 
para moveis, isolamento 
por spray, peças 
automotivas, calçados, 


revestimentos de 
proteção contra água 


Tereftalato de polietileno f cm —04, 094) | Fios para pneus, fitas 
в Е а 

magnéticas, vestuário, 

garrafas de refrigerante 


(um poliéster) 


o 


Náilon 6,6 |“ кшн a {| Mobiliário doméstico, 
vestuário, fibras de 
tapete, linhas de pescar, 
misturas poliméricas 


A Tabela 20.11 lista diversos outros polímeros de 
polietileno. 


Alguns polímeros — chamados de copolímeros — 
consistem em dois tipos diferentes de monômeros. Por 
exemplo, os monômeros que constituem o náilon 6,6 são a 
hexametilenodiamina е o ácido adípico. Esses dois 
monômeros se unem por uma reação de condensação como 


vemos a seguir: 


Monômeros 


N / | | 
NC HC CSN HO—C—CH,CH,CH,CH;— C—0OH 
H H 
Hexametilenodiamina | Ácido adípico 
| Dímero | 
єз 1 1 ] 
zN CH,CH,CH,CH,CH,CH, —N C—CH,CH,CH,CH,; —C —0OH + H,O 
H 


O produto que se forma entre a reação de dois monômeros 
é chamado de dímero. O polímero (náilon 6,6) se forma à 
medida que o dímero continua a adicionar mais monómeros. 
Os polímeros que eliminam um átomo ou um pequeno grupo 
de átomos durante a polimerização são chamados de 
polímeros de condensacáo. O náilon 6,6 e outros náilons 
semelhantes podem ser moldados em fibras e utilizados para 


fabricar produtos de consumo como melas-calcas, fibras de 
tapete e linha de pescar. A Tabela 20.11 mostra outros 
polímeros de condensação 


REVISÃO DO CAPÍTULO 


Teste de Autoavaliação 


Q1. Que propriedade do carbono está relacionada com sua capacidade de 
formar um grande número de compostos? 


a) sua tendência em formar quatro ligações covalentes 
b) sua capacidade em formar ligações duplas e triplas 
c) sua tendência em concatenar 

d) todas as opções anteriores 


Q2. Qual é a fórmula correta do alcano (não cíclico) que contém oito 
átomos de carbono? 


a) СН, 
ВС 
O СВ, 
d) CH, 


Q3. Que estrutura a seguir não é um isômero do CH,CH,CH,CH,CH;? 


04. 


05. 


а) СН» CH3 


b) CH;—CH—CH,—CH; 


c) СНз —С—СНз 


d) Nenhuma das opções anteriores (todos são isômeros). 


Que estrutura a seguir pode apresentar isomerismo ótico? 
НЕ 


a 6 == 61 
НН 


Вг Н Вг 
Qual о поте do composto а seguir. 
CH; 


| 
CH;—CH;—CH;—CH— CH—CH; 


06. 


07. 


08. 


a) 4-etil-5-metil-hexano 
р) 3-etil-2-metil-hexano 
с) 3-etil-2-metilnonano 
d) 4-metil-5-etil-hexano 


Qual o nome do composto a seguir. 


CH;—C=C—CH—CH; 


CH; 
a) 4-metil-2-pentino 
b) 2-metil-3-pentino 
c) 2-metil-3-hexino 


d) 4-metil-2-hexino 


b) CH;—CH;—CH—CH; 


с) CH; CH- CH- CH; 


СН» 
d) CH; CH- C~ CH; 
Br 
Determine o produto da reação a seguir. 


ш Жаа жч. + НСІ —=> 


CH; 
a) селена 


Cl 

b) CH;—CH—CH; 
бн, 
Cl 

с) CH;—C—CH,—0OH 
CH; 

d) CH;—CH—CH;—CI 
бн, 


09. Qual dos compostos a seguir é um éster? 


O 
| 


b) CH;—CH,—C—OH 
| 
с) СН: —С— CH; 


d) CH;—C—O—CH,CH; 
010. Qual dos compostos a seguir tem provavelmente um odor 
desagradável? 


a) CH;—C—O—CH; 
b) CH,—CH,—NH, 
с) CH¿—CH,—O—CH, 
d) CH;—CH,—CH,—0OH 

Respostas: 1.(d) 2.(b) 3.(a) 4.(c) 5.(b) 6.(a) 7.(d) 8.(d) 9.(d) 10.(b) 


Termos Importantes 
Seção 20.1 


molécula orgânica 
quimica orgânica 
Seção 20.3 

alcano 

alqueno 

alquino 

hidrocarboneto aromático 
hidrocarboneto alifático 
isômeros estruturais 
fórmula estrutural 
estereoisômeros 
Isômeros Óticos 
enantiômeros 

quiral 

dextrorrotatório 
levorrotatório 

mistura racêmica 
Seção 20.4 
hidrocarboneto saturado 
Seção 20.5 
hidrocarboneto insaturado 


isomerismo geométrico (cis—trans) 


Seção 20.7 

grupo fenila 
benzeno dissubstituído 
Seção 20.9 
álcool 

grupo hidroxila 
Seção 20.10 
aldeído 

cetona 

grupo carbonila 
reação de adição 
Seção 20.11 
ácido carboxílico 
ésteres 

reação de condensação 
Seção 20.12 

éter 

Seção 20.13 
amina 

Seção 20.14 
polímero 
monômero 
polímero de adição 


dímero 


polímero de condensação 


Conceitos Fundamentais 
Fragrâncias e Odores (20.1) 


> A química orgânica é o estudo dos compostos orgánicos, 
compostos que contêm carbono (e outros elementos 
inclusive hidrogênio, oxigênio e nitrogênio). 


Carbono (20.2) 


> O carbono forma mais compostos que todos os outros 
elementos combinados por diversas razões. 


> Os quatro elétrons de valência do carbono (em conjunto 
com seu tamanho) permitem ao carbono formar quatro 
ligações (na forma de ligações simples, duplas ou triplas). 


> O carbono também tem a capacidade de se concatenar, ou 
seja, de formar cadeias longas devido à força da ligação 
carbono—carbono. 


Hidrocarbonetos (20.3) 


> Os compostos orgânicos que contêm apenas carbono e 
hidrogénio sáo chamados de hidrocarbonetos, os principais 
componentes dos combustíveis usados no mundo. 


> Os hidrocarbonetos podem ser divididos em quatro tipos 
diferentes: alcanos, alquenos, alquinos e hidrocarbonetos 
aromáticos. 


> Estereoisómeros são moléculas que apresentam os mesmos 
átomos ligados na mesma ordem, mas dispostos de modo 
diferente no espaço. O isomerismo ótico, um tipo de 
estereoisomerismo, ocorre quando duas moléculas são 
imagens especulares não sobreponíveis uma da outra. 


Alcanos (20.4) 


> Os alcanos são hidrocarbonetos saturados — eles contêm 
apenas ligações simples e, portanto, são representados pela 
fórmula genérica C,H,, , ,. Os nomes dos alcanos sempre 
terminam em -ano. 


Alquenos e Alquinos (20.5) 


> Os alquenos e alquinos são hidrocarbonetos insaturados — 
eles contêm ligações duplas (alquenos) ou ligações triplas 
(alquinos) e são representados pelas fórmulas genéricas 
C,H,, e С,Н,, », respectivamente. 


> Os nomes dos alquenos terminam em -eno e os alquinos 
terminam em -ino. 


> Como a rotação em torno de uma ligação dupla é muito 
restrita, o isomerismo geométrico (ou cis-trans) ocorre nos 
alquenos. 


Reações dos Hidrocarbonetos (20.6) 


r 


> A reação mais comum dos hidrocarbonetos ё 
provavelmente a combustão, na qual os hidrocarbonetos 
reagem com o oxigênio formando dióxido de carbono e 
água; essa reação é exotérmica e é utilizada para fornecer a 
maior parte da energia da nossa sociedade. 


> Os alcanos podem também sofrer reações de substituição, 
em que calor ou luz faz com que outro átomo, comumente 
um halogênio como o bromo, substitua um átomo de 
hidrogênio. 


> Os hidrocarbonetos insaturados sofrem reações de adição. 
Se a reação de adição for entre duas moléculas assimétricas, 
a regra deMarkovnikov prevê que a extremidade positiva 


do reagente polar se adiciona ao carbono com o maior 
número de átomos de hidrogênio. 


Hidrocarbonetos Aromáticos (20.7) 


»> Os hidrocarbonetos aromáticos contêm anéis benzênicos de 
seis membros representados com ligações simples e duplas 
alternadas que ficam equivalentes através da ressonância. 
Esses compostos são chamados de aromáticos porque 
frequentemente produzem fragrâncias agradáveis. 


> Devido à estabilidade do anel aromático, o benzeno é mais 
estável que um alqueno de cadeia linear e sofre mais 
reações de substituições que de adição. 


Grupos Funcionais (20.8) 


> Grupos de átomos característicos, como a hidroxila (— 
OH), são chamados de grupos funcionais. As moléculas que 
contêm o mesmo grupo funcional têm propriedades 
químicas e físicas semelhantes, e são referidas como 
familias. 


Álcoois (20.9) 


> A familia dos álcoois contém o grupo —OH e é nomeada 
com o sufixo -ol. 


> Os álcoois comumente são utilizados na gasolina, em 
bebidas alcoólicas e em procedimentos de esterilização. 


> Os álcoois sofrem reações de substituição, nas quais um 
substituinte como um halogênio substitui o grupo hidroxila. 


> Os álcoois sofrem reações de eliminação, nas quais a água é 
eliminada ao longo de uma ligação formando um alqueno, e 
reações de oxidação ou de redução. 


> Os álcoois também reagem com metais ativos formando 
íons alcóxido e hidrogênio gasoso. 


Aldeídos e Cetonas (20.10) 


> Os aldeídos e as cetonas contêm um grupo carbonila (um 
átomo de carbono em ligação dupla com o oxigênio). 


> Nos aldeídos, o grupo carbonila fica na extremidade de uma 
cadeia de carbono, enquanto, na cetonas, ele fica entre 
outros dois átomos de carbono. 


> Os aldeídos são nomeados com o sufixo -al e as cetonas, 
com о sufixo -ona. 


> Uma carbonila pode ser formada pela oxidação de um 
álcool ou revertida a um álcool por redução. 


> Assim como com os alquenos, as carbonilas sofrem reações 
de adição; no entanto, como a ligação carbono-oxigênio é 
altamente polar, o componente eletronegativo do reagente 
sempre se adiciona ao átomo de carbono, e a parte menos 
eletronegativa se adiciona ao oxigênio. 


Ácidos Carboxílicos e Ésteres (20.11) 


> Os ácidos carboxílicos contêm um grupo carbonila e um 
hidróxido no mesmo carbono e sáo nomeados com o sufixo 


-01CO. 


> Os ésteres contêm um grupo carbonila ligado a um átomo 
de oxigênio que, por sua vez, está ligado a um grupo R; eles 
são nomeados com o sufixo -oato. 


> Os ácidos carboxílicos têm gosto amargo, como o ácido 
acético do vinagre, enquanto os ésteres têm cheiro 
adocicado. 


> Os ácidos carboxílicos reagem com ácidos fracos, mas 
também podem formar ésteres através de reações de 
condensação com álcoois. 


Éteres (20.12) 


> A família dos éteres contém um átomo de oxigênio entre 
dois grupos R. 


> Os éteres são nomeados com o final -il éter. 


Aminas (20.13) 


>» As aminas são compostos orgânicos que contêm nitrogênio 
e são nomeadas com o sufixo -amina. 


> Elas são conhecidas por seus odores desagradáveis; о 
cheiro de carne animal em decomposição é produzido pela 
cadaverina. 


> As aminas agem como bases fracas e produzem um sal 
quando misturadas com um ácido forte. 


> A combinação de uma amina com um ácido carboxílico 
leva a uma reação de condensação; esta reação é usada por 
nossos corpos para produzir proteínas a partir de 
aminoácidos. 


Polímeros (20.14) 


> Os polímeros são moléculas de cadeia longa que consistem 
em unidades repetitivas chamadas de monômeros. Eles 
podem ser naturais ou sintéticos. 


r 


> O polietileno é um polímero de adição, um polímero 
formado sem a eliminação de nenhum átomo. 


> Os polímeros de condensação, como o náilon, são formados 
pela eliminação de pequenos grupos de átomos. 


Principais Equações e Relações 


Reações de Substituição de Halogênio nos Alcanos 


(20.6) 


R—H + Х, 


halogénio 


calor ou luz 


R—X + HX 


haloalcano haleto de hidrogênio 


Grupos Funcionais Comuns (20.8) 


Família 


Álcoois 


Éteres 


Aldeído 


Cetonas 


Ácidos 


Carboxílicos 


Ésteres 


Aminas 


Fórmula 
Geral 
R— ОН 
R—0—R 
10) 
| 
R—C—H 
0 
| 
R—C—R 
0 
| 
R—C— OH 
0 
| 
R—C— OR 
R 
| 
R—N—R 


Fórmula 
Geral 
Condensada Exemplo 
ROH CH,CH,OH 
ROR CH,OCH, 
RCHO | 

H0—C—H 
RCOR | 

H3C — С — Cha 
RCOOH | 

H¿C — C — ОН 
RCOOR | 

HC — C — ОСНз 
RN | 


H3CH2C — N — H 


Reações dos Álcoois (20.9) 


Substituição 


ROH + НВг ——> R—Br + H,O 


Nome 


Etanol 
(álcool 
etílico) 


Dimetil éter 


Etanal 
(acetaldeído) 


Propanona 
(acetona) 


Ácido acético 
Acetato de 
metila 


Etilamina 


Na,Cr,0, 


R—CH,—CH,) => R—CH,—C—OH 
Oxidação | ч | 
OH 
Álcool Aldeido 
s _ н›$О, А А 
ала a R—CH;—CH, —— R— CH=CH; + H,O 
Eliminação | 
OH 
Reações de Condensacáo dos Ácidos Carboxílicos (20.11) 
O O 
| H,SO, | 
R—C—OH + HO—R' Et, R—C—O—R' + H,O 
Ácido Álcool Éster Água 


Reações Ácido-Base das Aminas (20.13) 
RNHx(ag) + Н,О() ——> RNH; (ag) + OH (ag) 
Reações de Condensação Aminas-Ácidos Carboxílicos (20.13) 


CH¿COOH(aq) + HNHR(ag) — CH;CONHR(ag) + H,0(1) 


Principais Resultados do Aprendizado 


Objetivos do Capítulo Avaliação 

Representação de Fórmulas Estruturais Exemplo 20.1 Exercício de Revisão 

dos Hidrocarbonetos (20.3) 20.1 Exercícios 37, 38 

Nomenclatura dos Alcanos (20.4) Exemplos 20.2, 20.3, 20.4 Exercícios de 


Revisão 20.2, 20.3, 20.4Exercícios 43, 44 


Nomenclatura dos Alquenos e Alquinos Exemplo 20.5 Exercício de Revisão 
(20.5) 20.5 Exercícios 53-56 


Representação de Reações: Reações de Exemplo 20.6 Exercício de Revisão 


Adição (20.6) 20.6 Exercícios 59-62 


Representação de Reações: Álcoois Exemplo 20.7 Exercício de Revisão 
(20.9) 20.7 Exercícios 75, 76 


CH;—CH,—OH 
Etanol 


EXERCÍCIOS 


Questões de Revisão 


1. Que tipos de moléculas frequentemente acionam nosso 
sentido de olfato? 


2. O que é química orgánica? 


3. O que é singular a respeito do carbono e dos compostos 
a base de carbono? Por que a vida se desenvolveu em 
torno do carbono? 


4. Por que o carbono forma essa ampla diversidade de 
compostos? 


5. Por que o silício apresenta menor diversidade de 
compostos que o carbono? 


6. Descreva a geometria e a hibridização em torno de um 
átomo de carbono que forma 


a. quatro ligações simples. 
b. duas ligações simples e uma ligação dupla. 
с. uma ligação simples e uma ligação tripla. 


7. O que são hidrocarbonetos? Quais são suas principais 
aplicações? 


10. 


11. 


12. 


13. 


14. 


15. 


16. 


17. 


18. 


Quais são as principais classificações dos 
hidrocarbonetos? Quais são suas fórmulas genéricas? 


Explique as diferenças entre uma fórmula estrutural, 
uma fórmula estrutural condensada, uma fórmula de 
linhas de ligação, um modelo de bola e careta e um 
modelo de espaço preenchido. 


O que são isômeros estruturais? Em que as propriedades 
dos isómeros estruturais diferem umas das outras? 


O que são isómeros óticos? Em que as propriedades dos 
isómeros óticos diferem umas das outras? 


Defina cada termo relacionado com o isomerismo ótico: 
enantiómeros, quiral, dextrorrotatório, levorrotatório, 
mistura racémica. 


Qual ё a diferenca entre hidrocarbonetos saturados e 
insaturados? 


Quais sáo as principais diferengas da maneira pela qual 
se nomeiam os alcanos, alquenos e alquinos? 


Explique o isomerismo geométrico nos alquenos. Em 
que diferem as propriedades dos isómeros geométricos 
umas das outras? 


Descreva e dé um exemplo de uma reacáo de combustáo 
de hidrocarbonetos. 


Que tipos de reações são comuns aos alcanos? Liste um 
exemplo de cada uma delas. 


Descreva cada tipo de reação a seguir. 
a. reação de substituição 
b. reação de adição 


c. reação de eliminação. 


19. 


20. 


21. 


22. 


23. 
24. 


25. 


26. 


27. 


28. 


29. 


30. 


31. 


Que tipos de reações são comuns aos alquenos? Рё um 
exemplo de cada uma delas. 


Explique a regra de Markovnikov e dê um exemplo de 
uma reação à qual ela se aplica. 


Qual é a estrutura do benzeno? Quais são as diferentes 
maneiras pelas quais essa estrutura é representada? 


Que tipos de reações são comuns aos compostos 
aromáticos? Dê um exemplo de cada uma delas. 


O que é um grupo funcional. Liste alguns exemplos. 


Qual é a estrutura genérica dos álcoois? Escreva as 
estruturas de dois álcoois específicos. 


Explique a oxidação e a redução em relação aos 
compostos orgânicos. 


Que tipos de reações são comuns aos álcoois? Dê um 
exemplo de cada uma delas. 


Quais são as estruturas genéricas dos aldeídos e das 
cetonas? Escreva uma estrutura de um  aldeído 
específico e de uma cetona específica. 


Que tipos de reações são comuns aos aldeídos e às 
cetonas? Liste um exemplo de cada uma elas. 


Quais são as estruturas genéricas dos ácidos carboxílicos 
e ésteres? Escreva uma estrutura de um ácido 
carboxílico específico e de um éster específico. 


Que tipos de reações são comuns aos ácidos 
carboxílicos e ésteres? Dê um exemplo de cada uma 
delas. 


Qual é a estrutura genérica dos éteres? Escreva as 
estruturas de dois éteres específicos. 


Qual é a estrutura genérica das aminas? Escreva as 


32. ; 
estruturas de duas aminas específicas. 


33. O que é um polímero? Qual é a diferença entre um 
polímero e um copolímero? 


34. Em que diferem um polímero de adição е um polímero 
de condensação um do outro? 


Problemas por Tópico 


Nota: As respostas para todos os Problemas de numeração 
impar, numerados em azul, podem ser encontradas no 
Apêndice III. Os exercícios na seção de Problemas por Tópico 
estão emparelhados, sendo que cada problema de número 
impar é seguido de um problema de número par envolvendo o 
mesmo assunto. Os exercícios na seção de Problemas 
Cumulativos também estão emparelhados, mas de forma 
menos rigorosa. (Os Problemas de Desafio e os Problemas 
Conceituais, devido à sua natureza, não estão emparelhados.) 


Hidrocarbonetos 


35. Com base na fórmula molecular, determine se cada 
composto a seguir é um alcano, um alqueno ou um 
alquino. (Suponha que os hidrocarbonetos sejam 
acíclicos e que não haja mais de uma ligação múltipla.) 


а. С.Н 
b. CH, 
c CH, 
а. CH, 


36. Com base na fórmula molecular, determine se cada 
composto a seguir é um alcano, um alqueno ou um 


37. 


38. 


39. 


40. 


alquino. (Suponha que os hidrocarbonetos sejam 
acíclicos e que não haja mais de uma ligação múltipla.) 


a. СН 
b. CHs 
с. CH 
d. CH, 


Escreva fórmulas estruturais de cada um dos nove 
isómeros estruturais do heptano. 


Escreva fórmulas estruturais de 6 dos 18 isômeros 
estruturais do octano. 


Determine se cada composto a seguir apresenta ou não 
isomerismo ótico. 


а. ССІ, 
Ь сн,—сн;—сн—Сн;—Сн;—Сн;—СН, 
CH; 
H 
с. | 
| 
NH, 


а. CH;CHCICH; 


Determine se cada composto a seguir apresenta ou náo 
isomerismo ótico. 


a. CH;CH,CHCICH; 


b. CH;CCLCH; 


NH; 
с. i 


Br 


41. Determine se as moléculas de cada par a seguir são 
idênticas ou se são enantiômeros. 


H 
а. СН,СНњ| ср са CHCH; 
Г \ 
CH; CH, 
H H 


b. Нз С!" d 


а нот “сн, 


НО Cl 
e сн; 
H 
ml HC, 
с. CH; “o CH H¿C “CH; 
| C 3 io an 
{СТ с 
HC | | CH; 
CH) CH, 


42. Determine se as moléculas de cada par a seguir são 
idênticas ou se são enantiômeros. 
СН; CH; 


a. Н;С ЦУ аара "нс 
E аъ. 


HO OH 
H H 
Б. SS, Br сн, 
H,N МН, 
Н CH 
HC, | И АШ 
С HC 
А “с, La “CH, 
cH CH сыс” \ 
A CH, 


Alcanos 


43. Dê o nome de cada alcano a seguir. 
a. CH; — СН, — CH, — CH; — СН; 
b. CH;—CH,;—CH—CH; 
CH; 
CH; 
CH; CH— CH, 
с. CH;—CH—CH,—CH—CH,—CH,—CH, 
d. ic aaa a 
CH; CH,— CH; 
44. Dê o nome de cada alcano a seguir. 
a. CH;—CH—CH; 
CH; 
CH; CH; 


| 
b. CH;—CH—CH,—CH—CH, 


CH; 
CH, CH; 
| | 
с. ый ж 
CH; CH; 
To 
CH, CH, 


d. СН; = СН СН, СН СН —CH,—CH,—CH; 
CH; 
45. Represente uma estrutura de cada alcano a seguir. 
a. 3-etil-hexano 
b. 3-etil-3-metilpentano 
с. 2,3-dimetilbutano 


d. 4,7-dietil-2,2-dimetilnonano 


46. Represente uma estrutura de cada alcano а seguir. 
a. 2,2-dimetilpentano 
b. 3-isopropil-heptano 
с. 4-etil-2,2-dimetil-hexano 
d. 4,4-dietiloctano 


47. Complete e balanceie cada reação de combustão de 
hidrocarboneto a seguir. 
a. CH;CH,CH; + O, => 
b. CH¿CH,CH= CH, + O, — 
48. Complete e balanceie cada reação de combustão de 
hidrocarboneto a seguir. 
a. CH¿CH,CH,CH;, + O, —› 
b. СН,=СНСН; + О, э 
с. СН = ССН,СН; + O, —> 
49. Liste todos os produtos possíveis de cada reacáo de 
substituição de аісапоѕ а seguir. (Suponha 
monossubstituição.) 
А СН,СН; + Br, —› 
, CH¿CH,CH; + Cl, —> 


СН,СІ, + Вг, — 
. CH;—CH— CH, + Cl, —— 


app 


CH; 


50. Liste todos os produtos possíveis de cada reação de 
substituição de аісапоѕ a seguir. (Suponha 
monossubstituição.) 


- CH, + Cl, —> 

. CH,CH,Br + Br, — 
CH;CH,CH,CH; + Ch —> 
. CH;CHBr, + Br ——> 


acre 


Alquenos e Alquinos 


51. Escreva fórmulas estruturais de cada um dos isômeros 
possíveis do n-hexeno que são formados pela mudança 
da posição da ligação dupla. 


52. Escreva fórmulas estruturais de cada um dos isômeros 
possíveis do n-pentino que são formados pela mudança 
da posição da ligação tripla. 


53. Dê o nome de cada alqueno a seguir. 
а. CH=CH—CH,—CH, 
CH, CH; 


| 


с. CH,=HC—CH—CH,—CH,—CH; 
CH; —CH 
ca, 
CH; 
d. И сес 
сб; 
54. Dêo nome de cada alqueno a seguir. 
а. CH;—CH,—CH=CH—CH, —CH; 


b. CH;—CH—CH=CH—CH; 


CH; 
CH; 
CH; mM 
с. CH—CH—CH= em 
СН» 


сн, CH; 
d. а 
СН; 


55. Dê o nome de cada alquino a seguir. 


56. 


87. 


СН» 
b. e e сь 
dt, 
с. CH=C—CH—CH,—CH,—CH; 
CH—CH; 
ы, 
CH; 
d. ае теа 


Dê o nome de cada alquino a seguir. 
а. CH=C—CH—CH; 
бн, 
CH; 
b. CH—C=C—CH—CH—CH,—CH; 
ca, 
CH, 


с. CH=C—C—CH,— CH; 


CH; 
d. CH—C=C—CH—C—CH, 
бн, сњ 
бн, 
Represente a estrutura correta de cada composto 
seguir. 


a. 4-octino 


b. 3-noneno 
c. 3,3-dimetil-1-pentino 
d. 5-etil-3,6-dimetil-2-hepteno 
58. Represente a estrutura correta de cada composto a 
seguir. 
a. 2-hexeno 
b. 1-heptino 
с. 4,4-dimetil-2-hexeno 
d. 3-etil-4-metil-2-penteno 
59. Liste os produtos de cada reação de adição de alquenos 


a seguir. 
а. CH;—CH=CH—CH, + Cb —> 


b. CH;—CH—CH=CH—CH, + НВг —> 
CH; 
с. CH¿—CH,—CH=CH—CH; + Br, —> 
CH; 
d. a A + HC —> 
бн, 


60. Quais são os produtos de cada reação de adição de 
alquenos a seguir? 


а. шый ый... + Вг» —› 
CH, 
b. CH=CH—CH, + CL —> 


CH; 


е 


. E cs + НСІ —> 
CH; 
to 
а. CH;—CH—CH=C—CH; + НВг ——=> 
CH, — СН; 

61. Complete cada reação de hidrogenação a seguir. 
catalisador 

————ә 


а. CH;=CH—CH; + Н, 


catalisador 
——› 


Ь, шы йы. + н, 
СН; 


catalisador 
———› 


с. үчне = + H, 
CH, CH, 


62. Complete cada reação de hidrogenação a seguir. 


catalisador 
a. CH;—CH,—CH=CH, + Н, 
CH, CH; 
catalisador 


catalisador 
с. CH¿—CH,—C=CH, + : П 5 
СН; 


Hidrocarbonetos Aromáticos 


63. Dê o nome de cada benzeno monossubstituído a seguir. 


Кее 


Dê o nome de cada benzeno monossubstituído a seguir. 
т» 


а. Н,С = СН; с. H;C— E CH; 


Q Q Q 


5. Dê o nome de cada composto a seguir em que o anel 
benzênico é mais bem tratado como substituinte. 


ik 
a. тсн Бнын Ын ЧА О 


с. CH;—C 


OA O 
CH, CH; 


66. Dé o nome de cada composto a seguir em que о anel 
benzênico é mais bem tratado como substituinte. 


a H;C—CH,—CH—CH—CH;—CH; 


HC 


b.  CH,—CH,—CH,—CH,—C=C—-CH; 


CH; 
с. CH—CH— CH—C=CH—CH—CH,—CH; 
= CH; 
67. Dê o nome de cada benzeno dissubstituído a seguir. 


Br F 
E i Cl 


Br CH,— CH; 


68. Dê o nome de cada benzeno dissubstituído a seguir. 
Br CI I 
Cl 


CH,—CH;, 
69. Represente a estrutura de cada composto a seguir. 
a. isopropilbenzeno 
b. meta-dibromobenzeno 
c. 1-cloro-4-metilbenzeno 
70. Represente a estrutura de cada composto a seguir. 


a. etilbenzeno 


b. 1-10do-2-metilbenzeno 
c. para-dietilbenzeno 


71. Quais são os produtos de cada uma das reações de 
Кы aromática a seguir? 


Рев 
Vos | + Br, 


H, 
AICh 
(Sonda a 5, 


72. Quais são os produtos de cada uma das reações de 
PR aromática a seguir? 


Fech 
nos H + Cl 


CH; 
с | AlCl, 
b. + Е => 
CH; 


Álcoois 


73. Dé o nome de cada álcool a seguir. 


а. СН,—СН›—СН›—ОН 


Гай, 
b. CH;—CH—CH,—CH—CH, 


OH 
СН» CH; 


с. dig И ИЕ es 
OH 
HO 
d. "О ИЕ ЖЕ 
o 
74. Represente a estrutura de cada álcool a seguir. 
a. 2-butanol 
b. 2-metil-1-propanol 
с. 3-etil-1-hexanol 
d. 2-metil-3-pentanol 
75. Liste os produtos de cada uma das reações de álcool a 
seguir. 


a. CH¿—CH,—CH,—OH + НВг —> 


HSO; 
b. a A 


СН» 
с. CH¿—CH,—OH + Na —> 


CH; 
| Na,Cr,O; 


d. шый айы Ж ас “но, > 


CH, 


76. Liste os produtos de cada uma das reações de álcool a 
seguir. 


CH; 


| HSO; 
а. CH;—C—OH 
CH; 
CH, 
> | A > Na,Cr,0» 
b. CHy—CH—CH,—CH,—OH o 


© CH;—CH,—OH + НСІ —> 
CH; 
d. CH;—CH—CH,—0OH + Na —> 
Aldeídos e Cetonas 


77. Dê o nome de cada aldeído ou cetona a seguir. 
O 
a. e, И 
O 
b. diia 
CH; CH; O 
с. ТИЕ ЖОЕ ИРЕ ЕЯ 
СН» 
О 
4. Ei РРЖ 
CH,—CH; 
78. Represente a estrutura de cada aldeído ou cetona a 
seguir. 
a. hexanal 
b. 2-pentanona 


c. 2-metilbutanal 


d. 4-heptanona 


79. Determine o produto da reação de adição а seguir. 


O 


E Е x | < NaCN 
CH;—CH;—CH, — CH + Н — == № 


80. Determine о produto da reação de adição a seguir. 


О 


~ || Е Е a NaCN 
CH;—C—CH,—CH, + HON ——=> 


Ácidos Carboxílicos e Ésteres 


81. Dê o nome de cada ácido carboxílico ou éster a seguir. 


O 


| 
а. CH;—CH,—CH;—C—0—CH, 


О 


| 
b. CH;—CH;—C—0OH 


О 


СН» 
O 


| 
d. CH3— сн, єн, СН, = C—O — CH:— CH3 


82. Represente a estrutura de cada ácido carboxílico ou éster 


a seguir. 


a. 
b. 
с. 


d. 


ácido pentanoico 
hexanoato de metila 
ácido 3-etil-heptano 


etanoato de butila 


83. Determine os produtos de cada uma das reações de 


ácido carboxílico a seguir. 


О 


| 
a. CH;—CH,—CH,—CH,—C—0H + 


H,SO, 
CH,—CH,—0H —= 


Calor 


84. Determine os produtos de cada uma das reações de 
ácido carboxílico a seguir. 
O 
a. сна ЗР + NaOH —> 
О 
b. CH;—CH;—CH;—C—0OH + 
CH,—CH,—CH,—0H - 80%, 
Éteres 


85. Dê o nome de cada éter a seguir. 


. СН, — СН, — CH, — O — СН, — CH; 

. CH, — СН — СН, — СН, — СН, — O — CH, — CH; 
СН; — СН, = СН, — O — СН, — СН, — CH; 

. CH;—CH,—0—CH,—CH,—CH,—CH, 


an > 


86. Represente a estrutura de cada éter a seguir, 
a. etil propil éter 
b. dibutil éter 
с. metil hexil éter 


d. dipentil éter 


Aminas 


87. Dê o nome de cada amina a seguir. 


а. сн,—Сн,—м—Сн,—Сн, 


H 
b. da Ий. 
H 
CH; 


с. CH¿—CH,—CH,—N—CH,—CH,—CH,—CH; 
88. Represente a estrutura de cada amina a seguir. 
а. 1sopropilamina 
b. trietilamina 
c. butiletilamina 
89. Classifique cada uma das reações de amina a seguir 
como ácido-base ou de condensação e liste seus 


produtos. 


a. СН;МНСН; + НСІ —> 
с. CH;NH, + H>SO,4 => 


90. Liste os produtos de cada uma das reações de amina a 
seguir. 
a. N(CH,CH;); + HNO, — 
H 
b. аа + HON —> 


CH; 
H 
с. CH—N—CH—CH, + 
CH; CH; O 
аа н — 


Polímeros 


91. O teflon é um polímero de adição formado a partir do 
monômero apresentado a seguir. Represente a estrutura 
do polímero. 


92. 


93. 


94. 


+ y 
C=C 
/ \ 
| F 


O saran, o polímero utilizado para fabricar filme plástico 
para embalar, é um polímero de adição formado a partir 
de dois monômeros — o cloreto de vinilideno e o 
cloreto de vinila. Represente a estrutura do polímero. 
(Sugestão: Os monômeros se alternam.) 


H Cl H H 
\ И \ у 
с=с с=с 
/ \ 
H Cl H Cl 
Cloreto de vinilideno Cloreto de vinila 


Um tipo de poliéster é um copolímero de condensação 
formado a partir do ácido tereftálico e etilenoglicol. 
Represente a estrutura do dímero e circule o grupo 
funcional éster. [Sugestão: A água (assinalada na figura 
a seguir) é eliminada quando a ligação entre os 
monômeros se forma. | 

O 


FLO) 
C C 1 —CH,—CH,—OH 
HO 


Ácido tereftálico Etilenoglicol 
O nomex, um copolímero de condensação utilizado por 
bombeiros devido ás suas propriedades resistentes a 
chama, forma-se a partir do ácido isoftálico e da m- 
aminoanilina. Represente a estrutura do тето. 
(Sugestáo: A água é eliminada quando a ligacáo entre os 
monómeros se forma.) 

O O H H 

| | | | 

С С 


но “он E H 


Ácido isoftálico m-Aminoanilina 


Problemas Cumulativos 


95. 


96. 


Identifique cada um dos compostos orgânicos a seguir 

como  alcano, alqueno,  alquino, hidrocarboneto 

aromático, álcool, éter, aldeído, cetona, ácido 

carboxílico, éster ou amina e dê um nome ao composto. 
O 


| 
ансар 


CH; 


CH; 


| CH¿—CH,—CH—CH,—O—CH,—CH;, 
. H,C—CH;, 


CH; 
CH,— CH; 


| 
сыре ен анун, 


CH; 


. H¿C—CH,—CH,—CH 


OH 
H,¿C—CH—CH, 
НС 
Identifique cada um dos compostos orgânicos a seguir 
como  alcano, alqueno, аідшпо, hidrocarboneto 
aromático, álcool, éter, aldeído, cetona, ácido 
carboxílico, éster ou amina e dé um nome ao composto. 


H,C 
а. H,¡C—HC—C=C—CH; 
CH, is 
CH; CH; 
b. CH¿—C—CH,—CH—CH,—CH; 
бн, 
CH; О 
с. CH;—CH;—CH—CH;—C—0OH 
4. пыс т са ен бг, 
бн, 
CH,—OH 
e. CH;—CH—CH;—CH—CH; 
CH,—CH; 


|| 
f. с,—сну—сн—е—ен—Сн; 
CH; 


97. Dê o nome de cada composto a seguir. 


СН; 
а. CH,—CH,—CH—CH,—CH-—CH,—CH,—CH,—CH, 
HC—CH; 


CH 
О 3 


| 
b. CH,—CH—CH,—C—CH,—CH; 


d. CH;—CH—CH—CH—C=C—H 
CH, 
98. Dê o nome de cada composto a seguir. 
CH; CH; 
а. CH;—CH=CH—C—CH — CH, — СН; 


Br 


CH,— CH; 


CH, O CH, 


| Il 
с. CH;—CH,—CH—CH,—C—0—CH—CH,; 


О 


a 


| 
; сане 
CH; 


99. Determine se as duas estruturas em cada um dos pares a 
seguir são isômeros ou a mesma molécula representada 
de duas maneiras diferentes. 


CH¿—C—O—CH,—CH;, 
I I 


b. 


с. CH, — HC— CH — CH; 


| 
CH;CH; 


CH; 
CH;—HC—CH—CH; 


| 
CH; 


100. Determine se as duas estruturas em cada um dos pares a 
seguir são isômeros ou a mesma molécula representada 
de duas maneiras diferentes. 

а. CH¿—CH,—CH—CH,—CH; 
CH; 
CH; 
CH, 


| 
CH,—CH,—CH—CH, 
b. CH; 


CH;—CH—CH,—0—CH,—CH; 
CH; 
CH¿—CH,—CH,—O—CH,—CH, 
CH; О 
с. PTEN НИИ ЖЕНИ 
O 
A 1029 
CH, CH; 


101. Que quantidade mínima de hidrogênio gasoso, em 


r 


gramas, é necessária para hidrogenar completamente 


15,5 kg de 2-buteno? 


102. Quantos quilogramas de CO, produzem a combustão 
completa de 3,8 kg de n-octano? 


103. Classifique cada uma das reações orgânicas a seguir 
como combustão, substituição de alcano, adição ou 
hidrogenação de alqueno, substituição aromática ou 
substituição, eliminação ou oxidação de álcool. 

a. 2CH;CH=CH; +90, — 6С0, + 6H,0 
b. CH,;CH,CH; + Cb — CH;CH,CH-Cl + НСІ 


_ _ _ H,SO, 
с. CH3 — CH; — CH —CH,—OH ——> 
CH; CH;—CH;— C=CH, 


CH; 


I 
Fel, 
d. OR ——— Oem 


104. Determine os produtos de cada uma das reações a 
seguir. 
a CH;—CH,—C=CH,+H, —> 
ан, 
b. СН,—СН›—СН›—СН›— OH + НСІ —» 
CH; О 
с. MN A А + 


H і 


d. CH;—CH,—N—CH,—CH, + HCl —> 


105. Represente a estrutura que corresponde а cada um dos 
nomes a seguir e indique que estruturas podem existir 


como estereoisômeros: 
a. 3-metil-1-penteno 


b. 3,5-dimetil-3-hexeno 


с. 3-propil-2-hexeno 


106. Identifique os dois compostos а seguir que apresentam 
estereoisomerismo e represente suas estruturas. 
a. 3-metil-3-pentanol 
b. 2-metil-2-pentanol 
c. 3-metil-2-pentanol 
d. 2-metil-3-pentanol 
e. 2,4-dimetil-3-pentanol 

107. Existem 11 estruturas (ignorando o estereoisomerismo) 
сот a fórmula C,H;O que não têm ramificações de 
carbono. Represente as estruturas e identifique os 
grupos funcionais em cada uma delas. 

108. Existem oito estruturas com a fórmula С,Н;МО nas 
quais o O é parte de um grupo carbonila. Represente as 
estruturas e identifique os grupos funcionais em cada 
uma delas. 

109. Explique por que os ácidos carboxílicos são ácidos 
muito mais fortes que os álcoois. 

110. O hidrogênio no C-1 do 1-butano é muito mais ácido 
que aquele no С-1 do 1-buteno. Explique. 

Problemas de Desafio 

111. Determine uma ou duas etapas que são necessárias para 


ir do material de partida até o produto utilizando as 
reações encontradas neste capítulo. 


О О 
l | 
HC” “он HC 
А | y | O 
HC „ОН e 
| 
O 
CH,—OH 
b. CH;—CH—CH,—CH—CH, —> 
CH,—CH; Te 
CH;,—CH—CH;—C—CH, 
CH;—CH; 
Br 


| 
с. Ея —> CH;—CH,—C—CH; 
CH; CH; 
112. Dada a síntese a seguir do etil-3-cloro-3-metilbutanoato, 


complete os intermediários ou reagentes que faltam. 


CH,—CH—CH,—CH,—O0H -® (Ы) 


CH; 


+, cH,—CH—CH,—C—O—CH,—CH, 


CH; 
СІ 
(4) | | 
—— a 
CH; 
113. Para a cloração do propano, são necessários os dois 
isômeros apresentados a seguir. 
CH;CH,CH; + Cl — 
Y 
CH;—CH,—CH,—CIl + CH3—CH—-CH; 
I-cloropropano 2-cloropropano 
O propano tem seis átomos de hidrogênio nos átomos de 
carbono terminais — chamados de átomos de 


114. 


115. 


116. 


hidrogênio primários (1%) — e dois átomos de 
hidrogénio no átomo de carbono interior — chamados 
de átomos de hidrogénio secundário (2°). 


a. Se os dois diferentes tipos de átomos de hidrogênio 
fossem igualmente reativos, que proporção de 1- 
cloropropano em relação ао 2-cloropropano 
еѕрегагіатоѕ como produtos da monocloracáo? 


b. O resultado de uma reação produz 55 % de 2- 
cloropropano e 45 % de 1-сІогоргорапо. O que 
podemos concluir sobre a reatividade relativa dos 
dois diferentes tipos de átomos de hidrogênio? 


Há dois isômeros do C,H,,. Suponha que cada isômero 
seja tratado com Cl) e os produtos que têm a 
composição C,HsCl sejam isolados. Determine о 
número de diferentes produtos que se formam a partir de 
cada um dos compostos originais de С.Н, Não 
considere isomerismo ótico. 


Identifique os compostos formados no problema anterior 
que são quirais. 


O nitrometano tem a fórmula CH;NO,, com o N ligado 
ао С e sem ligações O—O. Represente suas estruturas 
de maior contribuição. 


a. Qual é a hibridização do С e quantos orbitais 
híbridos estão na molécula? 

b. Qual é a ligação mais curta? 

c. Entre quais dois átomos é encontrada a ligação mais 


forte? 


d. Preveja se os ângulos de ligação do HCH são 
maiores ou menores que 109,5º e justifique sua 
previsão. 


117. А fluoração de radicais livres do metano é 


118. 


119. 


incontrolavelmente violenta e а iodação de radicais 


livres do metano é uma reação muito fraca. Explique 
essas observações à luz das energias de ligação. 


Há dois compostos com a fórmula C;Hs, um dos quais 
não tem uma ligação múltipla. Represente a estrutura e 
explique por que ele é muito menos estável que o 
isômero com a ligação dupla. 


Considere moléculas que têm dois carbonos e dois 
cloros. Represente as estruturas de três delas sem 
nenhum momento de dipolo e duas com um momento de 
dipolo. 


Problemas Conceituais 


120. Escolha a estrutura mais oxidada em cada par a seguir. 


121. 


122. 


b. CH; — CH, — OH ou CH;—CH;, 


с. 


O O 
CH;—CH;—CH ou CH;—CH;—C—OH 
Represente a estrutura e dê o nome de um composto 


com a fórmula С,Н,, que forma somente um produto 
com a fórmula C¿H,,Br quando é tratado com Br. 


Determine se cada estrutura a seguir é ou não quiral. 


Y 
a. HC = CH, 


CH; 
b. CH¿—CH—CH—CH;, 
а е 
с. CH¿—CH,—OH 
CI 
| 


d. HC —CH, 


CH; Br 
Respostas das Associações Conceituais 


Estruturas Orgânicas 


20.1 (d) As outras são simplesmente a mesma estrutura 
desenhadas de maneiras ligeiramente diferentes. 


Isômeros Óticos 


20.2 (b) Esta estrutura é a única que contém um átomo de 
carbono (a da esquerda) com quatro diferentes grupos 
substituintes ligados (um átomo de Br, um átomo de Cl, 
um átomo de Н e um grupo CH). 


Oxidação 


20.3 (c, d, a, Б) A oxidação inclui o ganho de oxigênio e a 
perda de hidrogênio. 


Bioquímica 


Descobrimos o segredo da vida 
— Francis Н. С. Crick (1916-2004) 

21.1 Diabetes e a Síntese da Insulina Humana 
21.2 Lipídios 
21.3 Carboidratos 
21.4 Proteínas e Aminoácidos 
21.5 Estrutura das Proteínas 
21.6 Ácidos Nucleicos: Modelos para Proteínas 
21.7 Replicação do DNA, a Dupla-Hélice e a Síntese de Proteínas 

Principais Resultados do Aprendizado 


O CAPÍTULO 20, examinamos a química orgânica e 

aprendemos sobre os diferentes tipos de compostos 

orgânicos e suas estruturas e química. Neste capítulo, 
vamos considerar os compostos bioquímicos, aqueles 
compostos orgânicos importantes nos organismos vivos. А 
bioquímica — a área de estudo da interface entre química e 
biologia que tenta entender os organismos vivos em nível 
molecular — explodiu na segunda metade do século vinte. 
Essa explosão iniciou com a descoberta da estrutura do DNA 
em 1953 por James D. Watson e Francis Н. С. Crick, e 
continua até os nossos dias, notoriamente marcado, 
recentemente, pela conclusão, em 2003, do Projeto Genoma 


Humano, que foi bem-sucedido em mapear os 3 bilhões de 
pares de bases contidos no DNA dos seres humanos. Os 
benefícios da bioquímica para a humanidade são numerosos, 
indo desde o melhor entendimento de doenças e melhores 
medicamentos para curá-las até um melhor entendimento de 
nós mesmos e nossas origens. 


A cronologia desta imagem marca os eventos importantes no tratamento da 
diabetes. 


21.1 Diabetes e a Síntese da Insulina Humana 


A diabetes aflige mais de 16 milhões de pessoas só nos 
Estados Unidos. Hoje, é uma doença crônica, mas geralmente 
controlável; porém, no início do século vinte, com frequência 
era fatal. A forma mais perigosa, a diabetes do tipo 1, 
desenvolve-se quando o pâncreas não produz quantidade 
suficiente de insulina, uma proteína que promove a absorção 
da glicose do sangue para o interior das células, onde a glicose 
é utilizada para liberar energia. Em consequência, as pessoas 
com diabetes têm altos níveis de açúcar no sangue, que podem 
levar a uma série de complicações, inclusive doença do 
coração, cegueira e insuficiência renal. Antes de 1922, a única 


opção que os diabéticos tinham era controlar seus altos níveis 
de açúcar através da dieta, que por sua vez não era suficiente 
para vencer a doença. 


Importantes avanços durante todo o século vinte mudaram 
drasticamente o diagnóstico da diabetes. A descoberta inicial 
ocorreu em 1922, quando pela primeira vez os pesquisadores 
injetaram insulina proveniente de fontes animais em um 
diabético. A insulina funcionou, resultando em uma 
recuperação quase completa do paciente. Em um ano, a 
insulina removida do pâncreas de porcos abatidos se tornou 
amplamente disponível e, para muitos pacientes, a diabetes se 
tornava uma doença controlável a longo prazo. No entanto, a 
insulina obtida de porcos e bovinos não é idêntica à insulina 
humana, e alguns pacientes não toleram a insulina animal tão 
bem quanto outros. 


Em 1955, Frederick Sanger descobriu a estrutura química 
detalhada da insulina humana. Conforme veremos 
posteriormente neste capítulo, as proteínas são moléculas 
biológicas compostas de unidades repetitivas chamadas de 
aminoácidos (dos quais há 20 tipos diferentes nos seres 
humanos). Sanger conseguiu determinar a sequência específica 
dos aminoácidos na insulina humana, trabalho pelo qual ele 
recebeu, em 1958, o Prêmio Nobel de Química. O 
conhecimento da sequência de aminoácidos permitiu aos 
pesquisadores sintetizar a insulina humana em laboratório já 
em 1963. Infelizmente, eles não puderam produzir quantidades 
suficientes para atender às necessidades dos diabéticos. 


No entanto, o crescente campo da biotecnologia permitiu a 
uma companhia nascente chamada Genentech sintetizar a 
insulina humana em larga escala no início dos anos 80. Os 
pesquisadores da Genentech conseguiram inserir o gene 
humano da insulina — o esquema que determina como a 


insulina é sintetizada nos humanos — по DNA de células 
bacterianas. Quando as bactérias se reproduziram em meio de 
cultura, elas fizeram cópias do gene da insulina humana 
inserido e o passaram para seus descendentes. Além disso, à 
medida que a população crescente de bactérias sintetizava as 
proteinas bacterianas de que elas precisavam para crescer e 
sobreviver, elas também sintetizavam a insulina humana. Em 
outras palavras, os pesquisadores da Genentech foram capazes 
de fazer com que bactérias produzissem insulina humana para 
eles! A capacidade de sintetizar insulina humana dessa 
maneira revolucionou o tratamento da diabetes, resultando em 
uma saúde melhor e prolongando a vida de centenas de 
milhões de pessoas que sofrem dessa doença. 


O estudo da química que ocorre nos organismos vivos é a 
área de estudo da bioquímica, o tópico deste capítulo. Muitas 
moléculas tecnologicamente importantes são muito grandes e 
complexas — tratam-se das macromoléculas. No entanto, 
entender suas estruturas não é tão difícil quanto você possa 
imaginar, porque a maior parte delas consiste em componentes 
mais simples e muito menores unidos em longas cadeias 
(polímeros). Neste capítulo, vamos dividir nosso estudo de 
bioquímica de acordo com os principais componentes 
químicos das células: lipídios, carboidratos, proteínas e ácidos 
nucleicos. 


21.2 Lipídios 


Os lipídios são os componentes químicos da célula que são 
insolúveis em água, mas solúveis em solventes apolares. Os 
ácidos graxos, gorduras, óleos, fosfolipídios, glicolipídios e os 
esteroides são todos lipídios. Sua insolubilidade em água 
possibilita aos lipídios constituir os componentes estruturais 


das membranas celulares, que separam o interior aquoso da 
célula do seu ambiente aquoso no corpo. Os lipídios ainda 
desempenham uma função no armazenamento e isolamento de 
energia de longo prazo. 


Ácidos Graxos 


Um dos tipos de lipídio é o ácido graxo, um ácido carboxílico 
(veja a Seção 20.11) com uma longa cauda hidrocarbônica. A 
estrutura geral de um ácido graxo contém o grupo ácido 
carboxílico. 


O 
R—C—OH 
Estrutura geral do ácido graxo 
O R no lado esquerdo da estrutura representa uma cadeia 
hidrocarbônica contendo de 3 a 19 átomos de carbono. Os 
ácidos graxos diferem apenas no seu grupo R. 


SA 


ИЕ ii Т ABA, ia As 
Acido mirístico 
O ácido mirístico, encontrado na gordura da manteiga e no 
óleo de coco, tem o grupo К formado por СН.,(СН,),,. O ácido 
mirístico é um ácido graxo saturado: sua cadeia de carbono 
não tem ligações duplas. Outros ácidos graxos — chamados de 
ácidos graxos monoinsaturados ou poli-insaturados — têm 
uma ou mais ligações duplas em suas cadeias de carbono. Por 
exemplo, o ácido oleico — encontrado no azeite de oliva, óleo 
de amendoim e gordura humana — é um ácido graxo 


monoinsaturado. 


CH. СН» С Hao „С H=CH. „С Ha CH». CH, C 
К 5 2 “СН; È 


Ácido oleico 

As longas caudas hidrocarbônicas dos ácidos graxos as 
tornam insolúveis em água. A Tabela 21.1 lista diversos ácidos 
graxos, algumas fontes comuns de cada um deles e seus pontos 
de fusão. Observe que os pontos de fusão dos ácidos graxos 
aumentam à medida que aumenta o comprimento das suas 
cadeias de carbono. Quanto mais longa a cadeia, maiores as 
forças de dispersão entre moléculas adjacentes no estado 
sólido, e mais alto o ponto de fusão. Observe ainda que os 
pontos de fusão diminuem com a presença de ligações duplas. 
Por exemplo, o ácido esteárico e o ácido oleico têm o mesmo 
número de átomos de carbono, mas o ácido esteárico funde a 
70 °C e o ácido oleico funde a 4 °C. A ligação dupla coloca 
uma “dobra” na cadeia de carbono o que dificulta moléculas 
vizinhas de interagirem ao longo de toda a extensão da cadeia 
(Figura 21.1), diminuindo, assim, o ponto de fusão. 


| As forças de dispersão são discutidas na Seção 11.3. 


TABELA 21.1 Ácidos Graxos 


Ácidos Graxos Saturados 
p.fus 
Nome Número de Carbonos (ºC) Estrutura Fontes 
Ácido 4 -7,9 (H,CH,CH,COOH Gordura 
butírico do leite 
Ácido 10 31 CH,(CH,)¿COOH Gordura 
caproico do leite, 


óleo de 
baleia 


Ácido 14 59 CH,(CH.),,COOH 
mirístico 
Ácido 16 вд CH(CH,),COOH 
palmítico 
Ácido 18 70 CH.(CH) „соон 
esteárico 


Ácidos Graxos Insaturados 


Número 
Número de 
de Ligações  p.fus 
Nome Carbonos Duplas (°С) Estrutura 
2. CHa(CH2)7CH == CH(CH2)7COOH 
Ácido 18 1 4 ка 
oleico 
Ácido 18 2 =6 (CH2) (CH= 2)2(СН2)в! 
linoleico 
б. CH¿CH2(CH= СНСНз)з(СН) СООН 
Ácido 18 3 -11 | 
linolênico 


Gordura 
da 
manteiga, 
óleo de 
coco 


Gordura 
da carne, 
gordura da 
manteiga 


Gordura 
da carne, 
gordura da 
manteiga 


Fontes 


Azeite de 
oliva, óleo 
de 
amendoim 


Óleo de 
linhaça, 
óleo de 
milho 


Óleo de 
linhaça, 
óleo de 
milho 


O Efeito da Insaturação 


/ IN 
COOH =. 
ж“ СООН 


Ácido esteárico, p.fus 70 °С Ácido oleico, p.fus 4 °С 


FIGURA 21.1 O Efeito da Insaturação Uma ligação dupla resulta em uma 
dobra na cadeia de carbono de um ácido graxo ou de uma gordura o que 
dificulta a interação de moléculas vizinhas sobre toda a extensão da cadeia 
de carbono, diminuindo, assim, o ponto de fusão. 


Gorduras e Óleos 
| Discutimos a estrutura geral dos ésteres na Seção 20.11. 


As gorduras e os óleos são triglicerídios, triésteres 
constituídos de glicerol com três ácidos graxos ligados. Os 
triglicerídios se formam quando uma molécula de glicerol 
reage com três ácidos graxos. 


O 
Ligações éster 
R—C—OH \ j 
H ,C—OH T ү нс 0—68 
HO— CH + R—C—OH — Жылы ы | 
H,C—OH O H¿C—O—C—R 
R—C—OH 
Glicerol 3 Ácidos graxos Triglicerídio 


As ligações que unem o glicerol aos ácidos graxos são 
chamadas de ligações éster. Por exemplo, a triestearina — o 
principal componente da carne bovina — forma-se na reação 
entre o glicerol e três moléculas de ácido esteárico (Figura 
21.2). Se os ácidos graxos de um triglicerídio são saturados, o 
triglicerídio é uma gordura saturada e tende a ser sólida à 


temperatura ambiente. Os triglicerídios provenientes de 
animais de sangue quente (por exemplo, a banha de porco) 
geralmente sáo saturados. 


Triestearina: Uma Gordura Saturada 


[9] 


Triestearina, p.fus 72 °С 
A triestearina é um triglicerídio encontrado na banha; trata-se de uma gordura 
saturada 
Se os ácidos graxos de um triglicerídio são insaturados, o 
triglicerídio é uma gordura insaturada ou um óleo, e tende a 
ficar líquida à temperatura ambiente. Os triglicerídios das 
plantas (azeite de oliva, óleo de milho, óleo de canola etc.) ou 
de animais de sangue frio (óleo de peixe) geralmente são 
insaturados. 


Trioleína: Uma Gordura Monoinsaturada 


Trioleína, p.fus -4 °С 
A trioleína é um triglicerídio encontrado no azeite de oliva; trata-se de uma gordura 
monoinsaturada. 
A maioria das gorduras e óleos da nossa dieta é de 
triglicerídios. Durante a digestão, os triglicerídios são 
quebrados em ácidos graxos, glicerol, monoglicerídios e 


diglicerídios. Esses produtos atravessam a parede intestinal е 
se reagrupam em triglicerídios antes de serem absorvidos no 
sangue. Esse processo é mais lento que a digestão de outros 
tipos de alimentos e, por essa razão, a ingestão de gorduras e 
óleos dá uma sensação duradoura de se estar satisfeito. 


H,C—OH О 
| 
HO—-CH + 3 СН» СН» СН» CH, СН» СН» СН» СН» С 
PARE E AE AE ДР р AR ы 
H,C OH НзС CH, CH, CH, CH, CH, CH, CH, СН, OH 
Glicerol 3 Moléculas de ácido esteárico 
O 
| 
HC—O—C CH, CH, CH, CH, CH, CH, CH, CH, 
— | 


HC—O—C CH, С 
2 


Hx —O—C CH, CH, CH, CH, CH, CH, CH, CH, 
МАЛ. С ЧИ A a RÃ 


Triestearina 
FIGURA 21.2 A Formação da Triestearina A reação entre o glicerole o 
ácido esteárico forma a triestearina. 

O efeito das gorduras e óleos na saúde vem sendo 
amplamente debatido. Algumas dietas exigem uma redução 
drástica da nossa ingestão diária de gorduras e óleos, enquanto 
outras recomendam um aumento de gorduras e óleos. A 
Administração de Alimentos e Drogas dos EUA (FDA) 
recomenda o consumo moderado de gorduras e óleos, menos 
de 30 % da ingestão calórica total. 


Outros Lipídios 


Outros lipídios encontrados nas células incluem os 
fosfolipídios, os glicolipídios e os esteroides. Os fosfolipídios 
têm a mesma estrutura básica dos triglicerídios, exceto pelo 
fato de um dos grupos de ácidos graxos ser substituído por um 


grupo fosfato. Diferente de um ácido graxo, que é apolar, o 
grupo fosfato é polar. Portanto, uma molécula de fosfolipídio 
tem uma região polar e uma região apolar. Considere a 
estrutura da fosfatidilcolina, um fosfolipídio encontrado nas 
membranas celulares dos animais superiores (Figura 21.3). А 
parte polar da molécula é hidrofilica (tem forte afinidade à 
água), enquanto a parte apolar é hidrofóbica (é repelida pela 
água). Os glicolipídios têm estruturas e propriedades 
semelhantes. A seção apolar de um glicolipídio é constituída 
de uma cadeia de ácidos graxos e uma cadeia hidrocarbônica. 
A seção polar é uma molécula de açúcar, como a glicose. Nós 
frequentemente retratamos os fosfolipídios ou os glicolipídios 
esquematicamente como um círculo com duas longas caudas 
(Figura 21.4). O círculo representa a parte polar hidrofílica da 
molécula e as caudas representam as partes apolares 
hidrofóbicas. Os fosfolipídios e os glicolipídios são 
componentes fundamentais das membranas celulares; as partes 
polares interagem com os ambientes aquosos no interior e no 
exterior das células e as partes apolares interagem entre si, 
formando uma estrutura de dupla camada denominada 
bicamada lipídica (Figura 21.5). As bicamadas lipídicas 
encapsulam as células e muitas estruturas celulares. 


Fosfatidilcolina: Um Fosfolipídio 


Glicerol | Cauda apolar 

ME с сн МММ NAN 
ў 1 
HC EE co N A A NAAS 


== 


FIGURA 21.3 Fosfatidilcolina A fosfatidilcolina é um fosfolipídio. А 
estrutura se assemelha a um triglicerídio, exceto pela substituição de um 
dos grupos ácido graxo por um grupo fosfato. 


SM” “E 
Cabeça polar  Caudas apolares 


FIGURA 21.4 Representação Esquemática de um Fosfolipídio ou 
Glicolipídio Representamos um fosfolipídio ou um glicolipídio com um 
círculo (a parte polar da molecular) com duas longas caudas (a parte apolar 
da molécula). 

Os esteroides são lipídios com uma estrutura de quatro 


anéis: 


O colesterol, a testosterona е o f-estradiol são esteroides 
comuns. 


Colesterol 


B-Estradiol 


Embora o colesterol tenha uma má reputacáo, ele tem muitas 
funções importantes no corpo. Como os fosfolipídios e os 
glicolipídios, o colesterol é parte das membranas celulares. O 
colesterol também serve como material de partida (ou 


precursor) da síntese de outros esteroides pelo corpo, como a 
testosterona, um dos principais hormônios masculinos, е o f- 
estradiol, um dos principais hormônios femininos. 


FIGURA 21.5 Bicamada Lipídica Asbicamadas lipídicas são constituídas 
de fosfolipídios ou glicolipídios dispostos em uma estrutura que encapsula 
as células e muitas estruturas celulares. 
Os hormônios são mensageiros químicos que são liberados pelas 
células em uma parte do corpo e causam um efeito nas células em 
outra parte do corpo. 


21.3 Carboidratos 


Os carboidratos são responsáveis pelo armazenamento de 
energia de curto prazo nos organismos vivos e são os 
principais componentes estruturais das plantas. Os 
carboidratos — conforme indica o seu nome, que significa 
carbono e água — frequentemente têm a fórmula geral 
(СН,О),. Estruturalmente, identificamos os carboidratos 
como poli-hidroxialdeídos poli-hidroxicetonas. Por exemplo, a 
glicose, com a fórmula C¿H,,0,, tem a estrutura a seguir: 


0 nome não deve ser tomado literalmente — o hidrogênio e o 
oxigênio dos carboidratos não se ligam da mesma maneira que eles se 
ligam na água. 


Glicose 

A glicose é um aldeído de seis carbonos (isto é, ela contém o 
grupo — CHO) com os grupos — OH em cinco dos seis 
átomos de carbono. Os muitos grupos — OH tornam a glicose 
solúvel em água (e, dessa maneira, no sangue), o que é crucial 
para a função da glicose como o principal combustível das 
células. A glicose é facilmente transportada pela corrente 
sanguínea e é solúvel no interior aquoso de uma célula. Os 
carboidratos podem ser globalmente classificados como 
carboidratos simples (ou açúcares simples) e carboidratos 
complexos. 


Lembre-se, da Seção 20.10, de que os aldeídos têm a estrutura geral 
RCHO e as cetonas têm a estrutura geral RCOR 


Carboidratos Simples: Monossacarídios e 
Dissacarídios 


Os monossacarídios — significando “um açúcar” — são os 
carboidratos mais simples. Os monossacarídios contêm entre 
três e oito átomos de carbono e têm apenas um grupo 
funcional aldeído ou cetona. Os nomes gerais dos 


monossacarídios começam com um prefixo que indica o 
número de átomos de carbono, seguido do sufixo —ose. Os 
carboidratos mais comuns nos organismos vivos são as 
pentoses e as hexoses. 


açúcar com 3 carbonos: triose 
açúcar com 4 carbonos: tetrose 
açúcar com 5 carbonos: pentose 
açúcar com 6 carbonos: hexose 
açúcar com 7 carbonos: heptose 
açúcar com 8 carbonos: octose 


A glicose, cuja estrutura vimos anteriormente, é um 
exemplo de uma hexose, um açúcar com seis carbonos. A 
glicose também é um exemplo de uma aldose, um açúcar com 
um grupo aldeído. Frequentemente, combinamos essas duas 
maneiras de designar os açúcares; a glicose é uma aldo-hexose 
(aldo— indica que se trata de um aldeído; hex— indica que ele 
tem seis átomos de carbono; e —ose indica que é um 
carboidrato). 


Outro carboidrato comum é а frutose, uma poli- 
hidroxicetona com a estrutura a seguir: 


1 OH 
H,C7 
C=0 
HO—C—H 
4 
EEE sit 
H-C—oH 
61 
HO 
OH 


Frutose 


A glicose e a frutose são isômeros estruturais — ambos têm a 
mesma fórmula (C¿H;¡,05), mas têm estruturas diferentes. A 
frutose é uma cetose, um açúcar que é uma cetona. Como a 


frutose tem seis átomos de carbono, ela é uma ceto-hexose. A 
frutose, frequentemente chamada de açúcar de fruta, está 
presente em muitas frutas e vegetais e é um dos principais 
componentes do mel. 


EXEMPLO 21.1 Carboidratos e Isomerismo Ótico 


Examine atentamente a estrutura da glicose, apresentada a 
seguir. А glicose apresenta isomerismo ótico (discutido na 
Seção 20.3)? Se assim for, que átomos de carbono são 


quirais? 
O 
| 
ICH 
| 
H—C— OH 
Ho 6 —H 
н—° | — 0H 
H—C— OH 
| 
H$C 
E 
OH 
Glicose 
SOLUÇÃO 


Qualquer átomo de carbono com quatro substituintes 
diferentes ligados a ele é quiral. A glicose tem quatro átomos 
de carbono quirais (marcados com 2, 3 4 е 5) e, portanto, 
apresenta isomerismo ótico. 


'CH 
H—C 0H 
= a E 
HO—C—H 
—_ Átomos 
H=c0H “> de carbono 
„=? quirais 
H=c£oH 
H5C 
OH 
Glicose 


As variações das posições dos grupos — OH e — Н nesses 
átomos de carbono resultam em uma série de diferentes 
isómeros possíveis para a glicose. Por exemplo, trocar as 
posições relativas do grupo — OH e — Н no átomo de 
carbono mais próximo do grupo carbonila resulta na manose, 
um isómero ótico da glicose. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 21.1 


Examine a estrutura da frutose. А frutose apresenta isomerismo ótico? Quantos 
átomos de carbono da frutose são quirais? 


¿CHOH 


FIGURA 21.6 Reação Intramolecular da Glicose Formando um Anel O 
grupo álcool em C5 da glicose reage com o grupo carbonila (C1) formando 
um anel fechado. 

A maior parte dos monossacarídios com cinco e seis 
átomos de carbono sofrem reações intramoleculares que 
convertem sua cadeia linear de carbono em um anel. Por 


exemplo, na glicose, o grupo álcool em С5 reage com o grupo 
carbonila (C1), conforme mostra a Figura 21.6, formando a 
estrutura anular apresentada a seguir. 


Н H éon 
C— \_ O 
a “po \ 
HOM Нс а Н 
| он IE 
H OH 


Em uma solução de glicose, a vasta maioria das moléculas está 
na forma anular. No entanto, as moléculas na forma anular 
existem em equilíbrio com uma pequena fração na forma de 
cadeia aberta. Outros monossacarídios comuns, na sua forma 
anular, incluem a frutose (discutida anteriormente na sua 
forma de cadeia reta) e a galactose: 
© j 
H,COH у HO | 


е | Y OS Y O) 


o POA 
IN |. | /| i HO. | ЖЕТ p ЭНД No H 
Н С—С CH,0H CT 2N TC, 
А 3 | OH 
OH H H OH 


Frutose Galactose 

A galactose, também conhecida como açúcar do cérebro, é 
uma hexose geralmente encontrada combinada com outros 
monossacarídios em dissacarídios como a lactose (veja o 
parágrafo seguinte). A galactose também ocorre no interior do 
cérebro e no sistema nervoso da maioria dos animais. А 
galactose e a glicose diferem apenas na estereoquímica em C4. 
Observe que, na galactose, o grupo —OH é aproximadamente 
perpendicular ao plano do anel, enquanto, na glicose, ele fica 
aproximadamente no mesmo plano do anel. 


Dois monossacarídios podem se unir através de uma 
ligação glicosídica formando um  dissacarídio, um 
carboidrato que pode ser decomposto em dois açúcares mais 


simples. Por exemplo, a glicose e a frutose se unem formando 
a sacarose, comumente conhecida como açúcar de mesa 
(Figura 21.7). Quando ingerimos dissacarídios, a ligação entre 
os monossacarídios individuais é quebrada durante adigestão 
por hidrólise, o desdobramento de uma ligação química com 
água que resulta na adição de H e OH aos produtos. 


Os monossacarídios resultantes facilmente atravessam a 
parede intestinal e entram na corrente sanguínea, tornando-se o 
combustível das células. 
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Sacarose 
FIGURA 21.7 Formação de uma Ligação Glicosídica Glicose e frutose 
podem se unir, eliminando água e formando uma ligação glicosídica que 
resulta no dissacarídio sacarose, comumente conhecida como açúcar de 
mesa. 


Carboidratos Complexos 


Os monossacarídios também podem se unir formando um tipo 
de polímero natural (ou biopolímero) chamado de 
polissacarídio, uma molécula com longas cadeias constituída 


de muitas unidades de monossacarídios ligados. Os 
polissacarídios são conhecidos como carboidratos complexos 
devido às suas longas cadeias de açúcares. Os polissacarídios 
mais comuns são a celulose, o amido e o glicogênio, todos três 
constituídos de unidades de glicose repetitivas. A principal 
diferença entre eles reside na maneira pela qual as unidades 
estão ligadas. Na celulose, os átomos de oxigênio são 
aproximadamente paralelos aos planos dos anéis. Isso é 
conhecido como uma ligação f-glicosídica. No amido e no 
glicogênio, os átomos de oxigênio que ligam as unidades de 
glicose vizinhas apontam para baixo em relação aos planos dos 
anéis. Trata-se de uma ligação a-glicosídica. 
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A principal diferença entre o amido е a celulose é a maneira pela qual as unidades 
estão ligadas entre si. 


Celulose O principal componente estrutural das plantas, a 
celulose é a substância orgânica mais abundante na Terra e 


consiste em unidades de glicose unidas por ligações f- 
glicosídicas. Essa estrutura permite que moléculas de celulose 
vizinhas formem múltiplas ligações de hidrogênio umas com 
as outras, resultando nas propriedades rígidas e 
estruturalmente estáveis que nós associamos à madeira е às 
fibras. Aos humanos falta a enzima necessária à digestão da 
celulose. Quando ingerimos celulose (geralmente chamada de 
fibra quando está presente nos alimentos), ela passa 
diretamente por nossos intestinos, dando volume às fezes e 
evitando a constipação. Algumas bactérias possuem a enzima 
necessária para metabolizar a celulose em suas unidades de 
glicose. Tais bactérias são comuns nos intestinos de cupins e 
ruminantes, como as vacas, permitindo-lhes extrair teor 
calórico da celulose. 


Amido O principal meio de armazenamento de energia das 
plantas é o amido, a substância macia e flexível abundante nas 
batatas e nos grãos. O amido é constituído de dois 
polissacarídios ligeiramente diferentes, a amilose e a 
amilopectina. Ambos são constituídos de unidades de glicose 
unidas por ligações a-glicosídicas, mas a amilopectina contém 
algumas cadeias ramificadas. Quando os animais digerem o 
amido, a ligação entre as unidades de glicose individuais é 
quebrada por hidrólise, permitindo que as moléculas de glicose 
atravessem a parede intestinal entrando na corrente sanguínea. 


Glicogênio A estrutura do glicogênio é semelhante à da 
amilopectina, mas a cadeia é ainda mais altamente ramificada. 
Os animais utilizam o glicogênio para armazenar glicose nos 
músculos. A estrutura altamente ramificada do glicogênio 
deixa muitos grupos terminais que podem ser rapidamente 
hidrolisados para atender às necessidades de energia. Quando 
os músculos ficam carentes em glicogênio, o movimento e o 
exercício musculares se tornam muito mais difíceis. Os 


maratonistas frequentemente “batem no muro” por volta de 36 
km, pois a maior parte do glicogênio foi consumida nos seus 
músculos. 


21.4 Proteínas e Aminoácidos 


As proteinas são as moléculas fundamentais dos organismos 
vivos; elas estão envolvidas em praticamente todos os aspectos 
da estrutura e função celular. Por exemplo, a maioria das 
reações químicas que ocorrem nos organismos vivos é 
possibilitada pelas enzimas, proteínas que agem como 
catalisadores em reações bioquímicas. Sem as enzimas, a vida 
seria impossível. As proteínas ainda são os elementos 
estruturais do músculo, da pele e da cartilagem. Elas 
transportam oxigênio no sangue, agem como anticorpos no 
combate a doenças e funcionam como hormônios para regular 
os processos metabólicos. As proteínas reinam supremas como 
as moléculas que mantêm o funcionamento da vida. A Tabela 
21.2 resume as funções de algumas das classes importantes de 
proteinas e lista exemplos de cada uma. 


Aminoácidos: Os Blocos Construtores das Proteínas 


As proteínas são polímeros de aminoácidos. Cada molécula de 
aminoácido consiste em um átomo de carbono — chamado de 
carbono а — ligado a quatro grupos diferentes; um grupo 
amina, um grupo R (também chamado de cadeia lateral), um 
grupo ácido carboxílico e um átomo de hidrogênio. 


Em uma proteína, a presença de um grupo R não indica 
necessariamente um grupo alquila puro. Veja a Tabela 21.3 para 
grupos R possíveis 


Carbono а 
H/ O Grupo ácido carboxílico 


Grupo amina => H,N— C— СОН 
Grupo R ==? R 


Estrutura geral do aminoácido 


Os aminoácidos diferem um do outro em seus grupos R. Por 
exemplo, o grupo R da alanina é um grupo metila (CH3): 
н О 
H;N—C—C—OH 


CH, + Grupo Re) 


Alanina 


TABELA 21.2 Funções das Proteínas 


Classe de Proteína 


Proteínas estruturais 


Enzimas 


Hormônios 


Protefnas de transporte 


Proteínas de 
armazenamento 


Proteínas contráteis е 
móveis 


Função Principal 


Formam estruturas no 
interior dos organismos 
vivos 


Catalisam e controlam 
reações bioquímicas 
Regulam processos 


metabólicos 


Transportam substâncias 
de um local para outro 


São fonte de nutrientes 
essenciais 


Mediam o movimento e 
a contração muscular 


Exemplo 


Colágeno (pele, tendões, 
cartilagem), queratina 
(cabelos, unhas) 


DNA polimerase 
(envolvida na replicação 
do DNA) 


Insulina (regula o 
metabolismo da glicose) 


Hemoglobina (transporta 
oxigênio) 
CaseÍna (proteína do leite 


dos mamíferos) 


Actina e miosina 
(fornecem a contração 
muscular) 


Proteínas de proteção Protegem e defendem as Anticorpos (neutralizam 
células agentes infecciosos) 


Outros aminoácidos são a glicina (К = Н), fenilalanina (К = 
CH,C¿H5), serina (R = CH,0H), ácido aspártico (К 
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Ácido aspártico Lisina 

Os grupos R, ou cadeias laterais, diferem quimicamente. 
Por exemplo, a fenilalanina tem um grupo R apolar grande, 
enquanto a serina tem um polar. O ácido aspártico tem um 
grupo R ácido, enquanto a lisina, por conter nitrogênio, tem 
um grupo R básico. Quando os aminoácidos são encadeados 
produzindo uma proteína, as propriedades químicas dos 
grupos R determinam a estrutura e as propriedades da 
proteína. A Tabela 21.3 apresenta os aminoácidos mais 
comuns nas proteínas e suas abreviaturas de três letras. A 
diversidade dos aminoácidos cria a possibilidade de uma 
diversidade de proteínas ainda maior. 


Como todos os aminoácidos (exceto a glicina) contêm 
quatro diferentes grupos ligados a um carbono tetraédrico (o 
carbono а), todos os aminoácidos são quirais em relação a esse 
carbono. Os aminoácidos que constituem as proteinas de 
ocorrência natural são os enantiômeros L, e eles são chamados 
de L-aminoácidos. Por que a vida na Terra é baseada nesse 
enantiómero em detrimento do outro é uma pergunta 
interessante que aguarda resposta. (Parece também provável 
que a vida pudesse ter utilizado o enantiômero D.) 


TABELA 21.3 Aminoácidos Comuns 


Serina (Ser) 
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Treonina (Thr) Ácido aspártico (Asp) 
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Cisteína (Cys) 
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Asparagina (Asp) Glutamina (Glu) Lisina (Lys) Arginina (Arg) 
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Histidina (His) Fenilalanina (Phe) Tirosina (Tyr) Triptofano (Trp) 


Embora nós geralmente representemos as estruturas dos 
aminoácidos como neutras, sua estrutura real é iônica e 


depende do pH. Em geral, os aminoácidos sofrem uma reação 
ácido-base intramolecular e formam um íon dipolar, ou 


zwitterion. 
ү О ү О 
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lon dipolar 


À temperatura ambiente esse equilíbrio está bem deslocado 
para a direita. Como um dos lados do íon dipolar é 
positivamente carregado e o outro, negativamente carregado, 
os aminoácidos são altamente polares e solúveis em água. Eles 
também têm pontos de fusão bastante elevados (geralmente 
>200 °С). Além disso, a reação ácido-base intramolecular 
torna os aminoácidos menos ácidos e menos básicos que a 
maioria dos ácidos carboxílicos e aminas, respectivamente. 


Ligação Peptídica entre Aminoácidos 


Os aminoácidos se ligam através da reação da extremidade 
amina de um dos aminoácidos com a extremidade carboxílica 
do outro aminoácido. 
о нно Extremidade N-terminal нонн о Extremidade C-terminal 
O AAA A ОЕ AE 
H R R, H R, \ k 
Ligação peptídica 
A ligação resultante é uma ligação peptídica, е a molécula 
resultante — dois aminoácidos unidos — é um dipeptídio. 
Quando dois ou mais aminoácidos se ligam dessa maneira, a 
molécula que eles formam tem duas extremidades distintas: 
um terminal amino (ou extremidade N-terminal) e um terminal 
carboxila (ou extremidade C-terminal). Um tripeptídio é a 
junção de três aminoácidos unidos por ligação peptídica; um 
tetrapeptídio é a junção de quatro, e assim por diante. Cadeias 


curtas de aminoácidos geralmente são chamadas de 
oligopeptidios, e cadeias mais longas (mais de 20) são 
chamadas de polipeptídios. As proteínas funcionais 
geralmente contêm uma ou mais cadeias polipeptídicas com 
cada cadeia consistindo em centenas ou até milhares de 
aminoácidos unidos por ligações peptídicas. 


A formação de uma ligação peptídica é um exemplo de uma reação de 
condensação (veja a Seção 20.11). 


EXEMPLO 21.2 Ligações Peptídicas 


Mostre a reação pela qual a valina, a cisteína e a fenilalanina 
(nessa ordem) se unem através de ligações peptídicas. 
Considere a уаһпа como N-terminal e marque as 
extremidades N-terminal e C-terminal по tripeptídio 


resultante. 

O H H O 
H;N—C—C—OH Ea н Enc dl ga 
HC—C—H Е, de 

CH; bo 
Valina Cisteína 
Fenilalanina 
SOLUÇÃO 


As ligações peptídicas se formam quando a extremidade 
carboxílica de um dos aminoácidos reage com a extremidade 
amina de outro aminoácido. 


| + | + CH, — 
Е H CH, 
| 
CH; SH 
Extremidade N-terminal Extremidade C-terminal 
\ н О H O H O / 
| | | | | | 


io 0 сыты ап + 2H,0 


| | 
HC—C—H H a H CH, 
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EXERCÍCIO DE REVISÃO 21.2 


Mostre a reação pela qual a alanina, a treonina e a serina (nessa ordem, se 

unem através de ligações peptídicas. Considere a alanina como N-terminal e 

marque as extremidades N-terminal e C-terminal no tripeptídio resultante. 
| 


| 
HN —C—C—OH On 


H;N—C—C—0OH HO— CH ТЕН 
CH, CH; OH 
Alanina Treonina Serina 


Associação $ 


oríceitual 21.1 Peptídios 


Quantos tripeptídios diferentes podem se formar a partir dos 
três aminoácidos listados a seguir? (Os aminoácidos são 
indicados usando as abreviaturas de três letras apresentadas na 
Tabela 21.3.) 


Ser, Ala, Gly 


21.5 Estrutura das Proteínas 


A estrutura de uma proteína é crítica para seu funcionamento. 
Por exemplo, lembre-se, da Seção 21.1, de que a insulina é 
uma proteina que promove a absorção da glicose do sangue 
pelas células musculares, onde a glicose é necessária para 
liberar energia. A insulina reconhece as células dos músculos 
porque as superfícies das células dos músculos contêm 
receptores de insulina, moléculas que se encaixam em uma 
parte específica da proteina de insulina. Se a insulina tivesse 
uma forma diferente, ela não se prenderia aos receptores de 
insulina localizados nas células dos músculos e não poderia 
realizar seu trabalho. Desse modo, a forma ou conformação de 
uma proteina é crucial para a sua função. 


Podemos classificar globalmente as proteínas em duas 
categorias estruturais principais: proteínas fibrosas e proteinas 
globulares (Figura 21.8). As proteínas fibrosas tendem a ter 
estruturas lineares relativamente simples e ser insolúveis em 
soluções aquosas. Elas têm principalmente funções estruturais 
no interior dos organismos vivos. O colágeno e a queratina, 
por exemplo, são proteínas fibrosas (veja a Tabela 21.2). As 
proteínas globulares tendem a ter estruturas mais complexas, 
mas são, com frequência, aproximadamente esféricas em sua 
forma global. As proteinas globulares geralmente são 
estruturadas de modo que as cadeias laterais polares dos 
aminoácidos são orientadas para o exterior da proteina, 
enquanto as cadeias laterais apolares são orientadas para o 
interior da proteina. Consequentemente, as proteínas 
globulares tendem a ser solúveis em água, mas mantêm um 
ambiente apolar no interior da proteína que exclui a água. А 
hemoglobina e a insulina são proteínas globulares. 


Proteínas Fibrosas е Globulares 


Proteína fibrosa Proteína globular 


> Glicina 

+ } Outros aminoácidos, 
frequentemente 
prolina ou 


hidroxiprolina 


Colágeno Hemoglobina 


FIGURA 21.8 Proteínas Fibrosas e Globulares As proteínas são 
globalmente divididas em proteínas fibrosas (que têm estruturas lineares 
relativamente simples) e proteínas globulares (que têm estruturas 
tridimensionais mais complexas). 

A estrutura das proteínas é analisada em quatro níveis: 
estrutura primária, estrutura secundária, estrutura terciária e 
estrutura quaternária (Figura 21.9). Examinaremos cada uma 
dessas categorias separadamente. 


Níveis de Estrutura das Proteínas 


Айлы; Bbm „54 


+ 79 Y 67 < М 


Folha 8 pregueada 


Hélice a 


Estrutura primária Estrutura secundária Estrutura terciária Estrutura quaternária 


FIGURA 21.9 Níveis de Estrutura das Proteínas A estrutura das 
proteínas é analisada em quatro níveis: estruturas primária, secundária, 


їегсїапа е диаїегпапа. 


A doença genética conhecida como anemia falciforme resulta em glóbulos 
vermelhos do sangue em forma de foice. Essas células impedem a circulação do 
sangue, causando dano a órgãos importantes. 


Estrutura Primária 


A estrutura primária de uma proteina é a sequência de 
aminoácidos na(s) sua(s) cadeia(s). Aestrutura primária, que 
determina os três outros tipos de estrutura, é mantida pelas 
ligações peptídicas covalentes entre aminoácidos individuais. 
A estrutura primaria da lisozima da clara do ovo — uma 
proteína que ajuda a combater as infecções — é apresentada 
na Figura 21.10. A figura ilustra a sequência de aminoácidos, 
as extremidades N-terminal e C-terminal e a presença de 
ligações dissulfeto, que são ligações cruzadas covalentes entre 
os aminoácidos cisteína no polímero. Discutiremos ligações 
dissulfeto mais detalhadamente mais adiante na seção sobre 
estrutura terciária. Os pesquisadores determinaram as 
primeiras sequências de aminoácidos nos anos 50. Hoje em 
dia, são conhecidas as sequências de aminoácidos de milhares 
de proteínas. 


Variações da sequência de aminoácidos de uma proteína, 
mesmo pequenas, podem destruir a função de uma proteína. A 
hemoglobina, conforme vimos no Capítulo 1, é uma proteína 
que transporta o oxigênio no sangue. Ela é constituída de 
quatro cadeias polipeptídicas formadas de um total de 574 
unidades de aminoácidos. A substituição da valina pelo ácido 
glutâmico em apenas uma posição em duas dessas cadeias 
resulta na doença conhecida como anemia falciforme. Os 
glóbulos vermelhos do sangue de pessoas com anemia 
falciforme assumem uma forma de foice que impede a 
circulação, causando dano a órgãos importantes. No passado, a 
anemia falciforme era fatal, frequentemente resultando em 
morte antes dos 30 anos — tudo devido a uma variação em 
alguns átomos de 2 aminoácidos entre os 574. Terapias 
modernas estenderam a vida dos pacientes com anemia 
falciforme, de modo que atualmente eles vivem 40-50 anos. 
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FIGURA 21.10 Estrutura Primária da Lisozima da Clara de Ovo A 
estrutura primaria se refere à sequência de aminoácidos em uma proteína. 


FIGURA 21.11 А Estrutura em Hélice a A hélice a é um exemplo de 
estrutura secundária das proteínas 


Estrutura Secundária 


A estrutura secundária de uma proteina se refere a certos 
padrões periódicos regulares ou repetitivos do arranjo de 
cadeias proteicas. A estrutura secundária é mantida por 
interações entre aminoácidos que estão bastante próximos na 
sequência linear da cadeia proteica ou que são adjacentes um 
ao outro nas cadeias vizinhas ou nas cadeias que se inclinam 
sobre si mesmas. O mais comum desses padrões é a hélice a 
mostrada na Figura 21.11, Na estrutura em hélice a, a cadeia 
de aminoácidos se dobra em uma espiral fechada da qual se 
estendem cadeias laterais. A estrutura é mantida por interações 
de ligações de hidrogênio entre os grupos NH e CO ao longo 
do esqueleto da proteína. Algumas proteínas — como a 
queratina, que constituem o cabelo humano — têm o padrão 
em hélice a em toda a sua cadeia. Outras proteínas têm muito 
pouco ou nenhum padrão em hélice a na sua cadeia. 
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FIGURA 21.12 A Estrutura em Folha В Pregueada A folha b pregueada é 
uma estrutura proteica secundária. 

Um segundo padrão comum na estrutura secundária das 
proteínas é a folhaf pregueada (Figura 21.12). Nessa 
estrutura, a cadeia fica estendida (ao contrário da espiralada) 
Os esqueletos peptídicos das cadeias vizinhas interagem entre 
si através de ligações de hidrogênio formando folhas com 
forma de zigue-zague. Certas proteínas — como a seda — têm 
a estrutura de folha д pregueada em toda a sua cadeia. Como 
as cadeias proteicas nas folhas 5?pregueadas ficam totalmente 
estendidas, a seda não é elástica. Muitas proteínas têm 
algumas seções que são em folha д pregueada, outras seções 
que são em hélice а e ainda outras seções que têm padrões 
menos regulares conhecidos como espirais aleatórias. 


Estrutura Terciária 


A estrutura terciária de uma proteína consiste nas torções e 
dobras de larga escala que resultam das interações entre os 
grupos R dos aminoácidos que estão separados por grandes 
distâncias na sequência linear da cadeia proteica. Essas 
interações, apresentadas na Figura 21.13, incluem ligações de 
hidrogênio, ligações dissulfeto (ligações covalentes entre 
aminoácidos cisteína), interações hidrofóbicas (atrações entre 
cadeias laterais apolares grandes) e pontes salinas (interações 


ácido-base entre cadeias laterais ácidas e básicas). As 

proteínas fibrosas geralmente não apresentam estrutura 

terciária; elas simplesmente se estendem em uma longa cadeia 

continua com alguma estrutura secundária. Por sua vez, as 

proteínas globulares se dobram sobre si mesmas, formando 

complexas formas globulares ricas em estrutura terciária. 
Interações que Mantêm a Estrutura Terciária 
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FIGURA 21.13 Interações no Interior das Proteínas A estrutura terciária 
de uma proteína é mantida por interações entre os grupos R de 
aminoácidos que estão separados por grandes distâncias na sequência 
linear da cadeia proteica. 


Estrutura Quaternária 


Algumas proteínas — chamadas de proteínas monoméricas — 
são constituídas de apenas uma cadeia polipeptídica. No 
entanto, as proteínas multiméricas são constituídas de diversas 
cadeias polipeptídicas, chamadas de subunidades. Acabamos 


de ver, por exemplo, que a hemoglobina é constituída de 
quatro dessas subunidades. A maneira pela qual as 
subunidades se ajustam em uma proteína multimérica é 
conhecida como a estrutura quaternária da proteina. А 
estrutura quaternária é mantida pelos mesmos tipos de 
interações que mantêm a estrutura terciária, mas as Interações 
são entre aminoácidos nas diferentes subunidades. 


Resumindo as Estruturas das Proteínas: 


> A estrutura primária é a sequência de aminoácidos. Ela é 
mantida pelas ligações peptídicas que mantêm os 
aminoácidos unidos. 


b A estrutura secundária se refere aos padrões repetitivos no 
arranjo das cadeias proteicas. Eles são mantidos pelas 
interações entre os esqueletos peptídicos dos aminoácidos 
que estão próximos na sequência da cadeia ou adjacentes 
um ao outro nas cadeias vizinhas. A estrutura secundária é 
característica das proteinas fibrosas, mas as proteínas 
globulares também frequentemente apresentam regiões de 
estrutura secundária em hélice a, em folha 5 pregueada e 
espirais aleatórias. 


> A estrutura terciária se refere às torções e dobras em larga 
escala das proteínas globulares. Elas são mantidas por 
interações entre os grupos R de aminoácidos que estão 
separados por longas distâncias na sequência da cadeia. 


> A estrutura quaternária se refere ao arranjo de subunidades 
nas proteinas que têm mais de uma cadeia polipeptídica. A 
estrutura quaternária é mantida por interações entre 
aminoácidos nas diferentes subunidades. 


21.6 Ácidos Nucleicos: Modelos para Proteínas 


Vimos que a sequência de aminoácidos em uma proteina 
determina a estrutura e função da proteina. Se a sequência de 
aminoácidos for incorreta, é improvável que a proteina 
funcione adequadamente. Como as células dos organismos 
vivos sintetizam os muitos milhares de diferentes proteínas 
necessárias, cada qual com a sequência de aminoácidos 
correta? A resposta está nos ácidos nucleicos, moléculas que 
servem de modelos para a síntese proteica. Os ácidos 
nucleicos utilizam um código químico para especificar as 
sequências corretas de aminoácidos para as proteínas. Os 
ácidos nucleicos são geralmente divididos em dois tipos: o 
ácido desoxirribonucleico, ou DNA, que existe principalmente 
no núcleo da célula; e o ácido ribonucleico, ou RNA, que 
existe em toda a célula. 


A Estrutura Básica dos Ácidos Nudleicos 


Assim como as proteínas, os ácidos nucleicos são polímeros. 
As unidades individuais que constituem os ácidos nucleicos 
são os nucleotídios. Cada nucleotídio tem três partes: um 
açúcar, uma base e um grupo fosfato, que serve de ligação 
entre os açúcares (Figura 21.14). 


DNA: Estrutura Básica 


FIGURA 21.14 Estrutura do DNA O DNA é constituído de unidades 
repetitivas chamadas de nucleotídios. Cada nucleotídio contém um açúcar, 
uma base e um grupo fosfato. 


Açúcares No DNA, o açúcar é a desoxirribose, enquanto no 
RNA o açúcar é a ribose. 


а O i Paii 
H,C o OH HC OH 

4С “с > А base se liga aqui > “с (СА base se liga aqui 
A H H JA / \ Н H / \ 

с с 
3, Y 3) \= 

HO H HO OH 

Desoxirribose Ribose 


A base se liga ao açúcar em Cl e o fosfato se liga ao açúcar 
em C3 e С;. Quando uma base é ligada ao açúcar, os números 
dos átomos de carbono no anel do agúcar sáo marcados para 
distingui-los dos átomos de carbono nas bases (que náo sáo 
marcados). Por exemplo, C5 se torna С; e C3 se torna C3”. 


Bases Todo nucleotídio do DNA tem o mesmo açúcar, 
porém, cada nucleotídio tem apenas uma das quatro diferentes 
bases. No DNA, as quatro bases sáo a adenina (A), a citosina 
(C), a guanina (G) e a timina (T.) Cada uma dessas bases se 
liga ao açúcar através do átomo de nitrogênio circulado nas 
ilustrações apresentadas a seguir: 


Bases Purinas 
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Citosina Timina 


A adenina е a guanina são chamadas de bases purinas porque 
se assemelham ao composto bicíclico purina. A citosina e a 
timina são chamadas de bases pirimidinas porque se 
assemelham ao composto monocíclico pirimidina. 


Н Н 
N y C 
С 
a: Өн | | 
NT HC CH 
Purina Pirimidina 


No RNA, a base uracila (U), também uma base pirimidina, 
substitui a timina. А uracila e a timina diferem apenas em um 
grupo metila (—СН;). 


О 
| 
e Eu 
Nenhum grupo + HC NH 
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НС С N 
ROM So 
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Emparelhamento das Bases no DNA 


Adenina Timina 


Guanina Citosina 


FIGURA 21.15 Emparelhamento das Bases по DNA As bases nos 
ácidos nucleicos sáo complementares. Cada base pirimidina se emparelha 
somente com uma base purina (С com С, A com Т) através de ligações de 
hidrogénio específicas. 
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Extremidade 3' 
FIGURA 21.16 Pequena Cadeia de DNA O DNA contém grupos 
alternados de açúcar e fosfato com as bases ligadas a cada açúcar. A 
extremidade da molécula à qual falta uma ligação na posição número 3 no 
anel do acúcar é chamada de extremidade 3', e a extremidade á qual falta 
uma ligação na posição número 5 é chamada de extremidade 5”. 

As bases dos ácidos nucleicos são complementares — 
isto é, cada uma se emparelha precisamente com outra base. 
Cada base pirimidina se emparelha somente com uma base 
purina através de ligações de hidrogênio específicas que 
ocorrem entre as duas bases. Mais especificamente, a guanina 
se emparelha somente com a citosina através de três ligações 
de hidrogênio e a adenina se emparelha somente com a timina 
através de duas ligações de hidrogênio, conforme mostrado na 
Figura 21.15. Em outras palavras, a guanina é complementar 
da citosina e a adeninaé complementar da timina. Esse 
emparelhamento de bases écentral para a replicação do DNA, 
conforme iremos discutir na Seção 21.7. 


Ligações Fosfato As unidades de açúcar dos ácidos 
nucleicos se ligam por grupos fosfato, que se ligam ao С;' e ao 
СЗ' do açúcar conforme mostra a Figura 21.16. Observe que 
uma molécula de ácido nucleico possui duas extremidades 
distintas, ás quais nos referimos como a extremidade 5' e 
extremidade 3". 


0 Código Genético 


A ordem das bases em uma cadeia de ácido nucleico 
determina a ordem dos aminoácidos de uma proteína. No 
entanto, como existem apenas 4 bases e como juntas elas 
devem ter а capacidade de codificar 20 aminoácidos 
diferentes, uma única base náo pode codificar um único 
aminoácido. Uma sequência de três nucleotídios — chamados 
de códon — codifica um aminoácido (Figura 21.17). O código 
genético — o código que identifica o aminoácido especificado 
рог um códon particular — foi decifrado em 1961. Ele é quase 
universal — os mesmos códons especificam os mesmos 
aminoácidos em quase todos os organismos. Por exemplo, no 
DNA, a sequência АСТ codifica o aminoácido serina e a 
sequéncia ACC codifica o aminoácido treonina. Náo importa 
se о DNA é de um rato, uma bactéria ou um ser humano — o 
código é o mesmo. 


Estrutura Genética 


Cromossomo – estrutura 
no interior do núcleo da 
célula que abriga o DNA. 


Gene - parcela do 
DNA que codifica 
uma única proteína. 


Códon - sequéncia de 
três nucleotídios. Um 
códon codifica um 
aminoácido. 


Nucleotídio – ligações 
individuais na cadeia do ácido 
nucleico. Os nucleotídios são 
constituídos de um grupo 
açúcar, um grupo fosfato e 
uma base. 


FIGURA 21.17 Estrutura Genética A estrutura hierárquica das 
informações genéticas é cromossomo, gene, códon e nucleotídio. 


FIGURA 21.18 Cromossomos Os genes ficam contidos em estruturas 
chamadas de cromossomos. A maioria das células humanas contém 46 
cromossomos. 

Um gene é uma sequência de códons dentro de uma 
molécula de DNA que codifica uma única proteina. Como as 
proteínas variam de tamanho desde algumas dezenas até 
milhares de aminoácidos, os genes variam de comprimento 
desde dezenas até milhares de códons. Por exemplo, a lisozima 
da clara de ovo (Figura 21.10) é constituída de 129 
aminoácidos. Sendo assim, o gene da lisozima contém 129 
códons — um para cada aminoácido da proteína lisozima. 
Cada códon é igual a uma palavra de três letras que especifica 
um aminoácido. O encadeamento do número correto de 
códons na sequência correta produz um gene, as instruções 
para a sequência de aminoácidos de proteína. Os genes ficam 
contidos em estruturas chamadas de cromossomos (Figura 
21.18). Uma célula humana geralmente contém 46 
cromossomos em seu núcleo. 


Além de terem um códon para cada aminoácido, os genes também 
contêm codificação adicional que sinaliza, por exemplo, onde o gene 
começa e onde ele termina. 


алап 
Associação orceitual 21.2 о Código Genético 


Supondo que você disponha de quatro bases diferentes, 
quantos aminoácidos você pode codificar com sequências de 
duas bases? E sequências de três bases? 


21.7 Replicação do DNA, a Dupla-Hélice e a Síntese 
de Proteínas 


A maioria das células em nossos corpos contém todos os genes 
necessários para produzir todas as proteínas de que 
necessitamos — о DNA no interior de qualquer uma das 
células é completo. No entanto, uma célula particular qualquer 
não expressa todos os genes; ela não sintetiza todas as 
proteínas. As células só sintetizam as proteínas que são 
importantes para a sua função. Por exemplo, uma célula 
pancreática expressa o gene da insulina no interior do seu 
núcleo para sintetizar a insulina. As células pancreáticas não 
expressam o gene da queratina (a proteína do cabelo), ainda 
que o gene da queratina também esteja contido nos seus 
núcleos. Por outro lado, as células do nosso couro cabeludo, 
que também têm genes da insulina e da queratina em seus 
núcleos, sintetizam queratina, mas não insulina. 


FIGURA 21.19 Watson e Crick James Watson e Francis Crick 
descobriram a estrutura do DNA, inclusive a dupla-hélice e o 
emparelhamento das bases complementares. 


Replicacáo do DNA e a Dupla-Hélice 


O corpo humano contém na ordem de 10º células, em sua 
maioria contendo cópias completas do DNA que estava 
originalmente presente em uma única célula (o ovo 
fertilizado). Quando uma célula se divide, ela faz cópias 
completas do seu DNA para cada célula filha. A capacidade do 
DNA de copiar a si mesmo está relacionada com a sua 
estrutura, descoberta em 1953 por James D. Watson e Francis 
Н. С. Crick. Watson e Crick, auxiliados por evidência de fotos 
de difração de raios X (veja a Seção 11.10), determinaram que 
o DNA existe na forma de duas fitas complementares 
enroladas uma em torno da outra em uma dupla-hélice (Figura 
21.19). As fitas são antiparalelas, de modo que uma corre de 3' 
— 5', enquanto a outra corre de 5' — 3". As bases em cada fita 
de DNA são direcionadas para o interior da hélice, onde elas 
formam ligações de hidrogênio com suas bases 
complementares na outra fita. Por exemplo, se uma seção do 
DNA contém as bases: 


А Т С C CGA 


AAT 
ШШИШИШИШИНШ 


a fita complementar tem a sequência: 


= Em 
HUOVAROUNKÇAHA 
Г АС Т T G 


ТАСС С 


Conforme vimos anteriormente, A emparelha somente сот Т 
e С emparelha somente com G. As duas fitas complementares 
são firmemente enroladas em uma espiral helicoidal, a famosa 
estrutura em dupla-hélice do DNA (Figura 21.20). 


Dupla-hélice do DNA 


Nucleotídio 


FIGURA 21.20 Dupla-Hélice do DNA Duas fitas complementares de DNA 
se enrolam uma em torno da outra formando uma dupla-hélice. 


пу А 


А É formado um complemento Duas cópias 
As fitas separam-se para cada fita filha. completas do 
DNA original. 


FIGURA 21.21 Replicação do DNA Quando uma célula está para se 
dividir, o DNA se desenrola. Com a ajuda da enzima DNA polimerase, é 
formado um complemento para cada fita filha, resultando em duas cópias 
completas do DNA original. 


Quando uma célula está para se dividir, o DNA se 
desenrola e as ligações de hidrogênio que unem as bases 
complementares se quebram (Figura 21.21), formando duas 
fitas filhas. Com a ajuda da enzima DNA polimerase, forma-se 
um complemento de cada fita filha — com as bases 
complementares corretas na sequência correta. As ligações de 
hidrogênio entre as fitas velhas e as fitas complementares 


novas, então, se reconstituem, resultando em duas cópias 
completas do DNA original, uma para cada célula filha. 


Sintese de Proteínas 


Os organismos vivos têm que sintetizar continuamente 
milhares de proteinas para sobreviver, cada uma quando é 
necessária e nas quantidades exigidas. Quando uma célula 
necessita produzir uma proteína particular, o gene — a seção 
do DNA que codifica aquela proteina particular — se 
desenrola. Então, são sintetizadas (ou transcritas) cópias 
complementares daquele gene na forma de fitas simples do 
КМА mensageiro (ou RNAm). O RNAm se move para fora do 
núcleo da célula para as estruturas do citoplasma chamadas de 
ribossomos. No ribossomo, ocorre a síntese da proteína. O 
ribossomo (que tem uma subunidade grande e uma subunidade 
pequena) se move ao longo da cadeia do RNAm que codifica a 
proteína, “lendo” a sequência de códons. Em cada códon, o 
aminoácido especificado é posicionado e forma-se uma 
ligação peptídica com o aminoácido anterior (Figura 21.22). À 
medida que o ribossomo se move ao longo do RNAm, é 
formada a proteína. Tudo isso é orquestrado pelas enzimas que 
catalisam as reações necessárias. 


Proteína completa 


A estrutura secundária 


Proteína em começa a se formar 


Subunidade . І 
desenvolvimento 


grande do 
ribossomo 


São liberadas 
subunidades 
do ribossomo 


Os ribossomos se movem ao longo do RNAm 


Subunidade 
pequena do 
ribossomo 


FIGURA 21.22 Síntese de Proteína Um ribossomo se move ao longo de 
uma fita do RNAm, unindo aminoácidos e formando uma proteína. 


x Química e Medicina 


rojeto Genoma Humano 


m 1990, o Departamento de Energia dos EUA e os 


Institutos Nacionais de Saúde embarcaram em um projeto 


de 15 anos para mapear o genoma humano, todo o material 


genético de um ser humano. Mais de 2500 pesquisadores de 18 


países contribuíram para essa pesquisa, que foi considerada 


como o Monte Everest da biologia. Um esboço inicial do mapa 


foi completado em 2001 e o esboço final foi completado em 


2003. Aqui, destacamos algumas descobertas realizadas 


através desse empreendimento maciço. 


O genoma contém 3165 milhões de pares de bases 
nucleotídios. 


O gene médio contém cerca de 3000 pares de bases. O 
maior gene é da proteína distrofina (deficiência em 
distrofina é a causa principal da distrofia muscular); ele 
contém 2,4 milhões de pares de bases. 


O genoma humano contém cerca de 30.000 genes. A 
função de mais da metade deles ainda é uma incógnita. 
Antes do Projeto Genoma Humano, os pesquisadores 
haviam estimado que os seres humanos tinham cerca de 
110.00 genes. O número de genes nos seres humanos 
não é muito maior que o número encontrado em muitos 
organismos mais simples. Por exemplo, o número de 
genes de um nematelminto é quase 20.000. Seja o que 
for que torna os seres humanos únicos, não é o número 
de genes no nosso genoma. 


+ Menos de 2% do DNA humano consistem, de fato, em 
genes. Esses genes ficam agregados em áreas 
aparentemente aleatórias no interior do genoma, com 
vastas extensões de DNA não codificador entre as 
regiões codificadoras. Isto é o oposto do que ocorre nos 
outros organismos, que tendem a ter uma distribuição 
mais uniforme de genes em todo o seu genoma. 


* A ordem dos pares de bases do DNA é 99,9 % idêntica 
em todos os seres humanos. 


e Cerca de 1,4 milhão de diferenças de pares de bases 
simples (chamadas de SNP, abreviatura em inglês de 
polimorfismos de nucleotídio único) foram identificadas 
no genoma humano. Entender os SNP pode ajudar a 
identificação de indivíduos que são suscetíveis a certas 
doenças. O conhecimento dos SNP pode ainda permitir 
aos médicos planejar medicamentos para atender aos 
indivíduos. 


Espera-se que o conhecimento do genoma humano leve ao 
desenvolvimento de novas terapias de diversas maneiras. 
Primeiramente, o conhecimento dos genes pode levar à 
concepção inteligente de fármacos. Ao invés de desenvolver 
fármacos por tentativa e erro (o atual procedimento para 
muitos fármacos), o conhecimento de um gene específico 
permitirá aos cientistas conceber fármacos para executar uma 
função específica relacionada aquele gene ou seu produto 
proteico. Em segundo lugar, os próprios genes humanos 
podem fornecer a cópia para a produção de certos tipos de 
fármacos, ou no laboratório ou por outros organismos. Por 
exemplo, vimos que a insulina pode ser produzida pela 
inserção do gene da insulina em bactérias, que, então, 
sintetizam o medicamento necessário. Fascinantemente, pode 
até ser possível substituir genes anormais ou ausentes nas 


células de portadores de doenças. Tais terapias com genes 
ainda estão nos primórdios de desenvolvimento, mas poderão 
definitivamente nos dar uma nova e poderosa ferramenta para 
combater doenças hereditárias. 


Embora a conclusão do Projeto Genoma Humano possa 
parecer o fim, trata-se, na realidade, de apenas o começo. 
Milhares de estudos nos anos vindouros dependerão dos dados 
obtidos através desse empreendimento. 


Resumindo a Codificação do DNA: 


> O DNA contém o código da sequência de aminoácidos das 
proteínas. 


> Um códon — três nucleotídios com suas bases — codifica 
um aminoácido. 


> Um gene — uma sequência de códons — codifica uma 
proteína. 


> Os genes ficam contidos em estruturas chamadas de 
cromossomos que ocorrem no interior das células. Os 
humanos possuem 46 cromossomos nos núcleos das suas 
células. 


> Quando uma célula humana se divide, cada célula filha 
recebe uma cópia completa do DNA — todos os 46 
cromossomos. 


> Quando uma célula sintetiza uma proteína, a sequência de 
bases do gene que codifica aquela proteina é transferida 
para o RNAm. O RNAm, então, move-se para um 
ribossomo, onde os aminoácidos são ligados na sequência 
correta para sintetizar a proteina. A sequência geral do 
fluxo de informações é: 


DNA —› RNA —3 PROTEÍNA 


REVISÃO DO CAPÍTULO 
Teste de Autoavaliação 


01. Que composto é um lipídio? 


b) H3C— (CH2)2— C A 
OH 


d) H¿¡C—CH,—O—CH,—CH, 


02. Que composto é um carboidrato? 


03. 


a) HO 


b) 


С) H;C—CH,—CH,—CH,—CH,—CH;—CH,— CH, 
d) N H 
EC N 
m | | 
N És E 
H 
Que composto é um aminoácido? 


а) O 


CH 
pas 
та. Н 
єн, 
он, 


b) H,N—CH,—CH,—CH,—CH,—CH,—NH 


bs 


С) HTO 
| 


To 
E 
С=0 
OH 
d) CH; OH 
HO 
04. А sequência de aminoácidos de uma proteína é um exemplo de que 


tipo de estrutura proteica? 
a) primária 

b) secundária 

с) terciária 

d) quaternária 


05. Uma seção do DNA contém as bases ATTCGGAA. Qual é a sequência 
correta de bases da fita complementar? 


06. 


07. 


08. 


09. 


а) CGGATTCC 

b) АТТСССАА 

c) ААСССТТА 

d) TAAGCCTT 

Um códon é uma sequência по interior do DNA que codifica o quê? 
a) um aminoácido 

b) uma proteína 

c) um carboidrato 

d) uma gordura 

Qual das funções listadas a sguir não é atribuída às proteínas? 
a) catalisar reações bioquímicas 

b) transportar substâncias de um lugar para outro 

c) mediar a contração muscular 


d) nenhuma das alternativas anteriores (todas essas funções são 
atribuídas às proteínas) 


Qual é a função primária dos ácidos nucleicos? 

a) armazenamento de energia 

b) codificação da sequência de aminoácidos das proteínas 
c) transporte de oxigênio 


d) regulação de processos metabólicos 


As ligações peptídicas ocorrem em que tipo de compostos 


bioquímicos? 
a) lipídios 
b) carboidratos 


c) proteínas 


d) ácidos nucleicos 


Q10. Quantos nucleotídios são necessários para codificar todos os 
aminoácidos de uma proteína que contém 186 aminoácidos? 


Respostas: 1.(b) 2.(a) 3.(c) 4.(a) 5.(d) 6.(a) 7.(d) 8.(b) 9.(c) 10.(c) 


Termos Importantes 
Secáo 21.1 


bioquímica 
Secáo 21.2 
lipídio 

ácido graxo 
triglicerídio 
ligações éster 
gordura insaturada 
gordura saturada 
fosfolipídio 
glicolipídio 
bicamada lipídica 
esteroide 

Seção 21.3 


carboidrato 


monossacarídio 
hexose 

aldose 

cetose 

ligação glicosídica 
dissacarídio 
hidrólise 
polissacarídio 
carboidrato complexo 
celulose 

amido 

glicogênio 

Seção 21.4 
enzima 
aminoácido 
ligação peptídica 
dipeptídio 
polipeptídio 
Seção 21.5 
proteína fibrosa 
proteina globular 
estrutura primária 
estrutura secundária 


hélice a 


folha $ pregueada 
espiral aleatória 
estrutura terciária 
estrutura quaternária 
Secáo 21.6 
nucleotídio 
complementar 
códon 

gene 


cromossomo 


Conceitos Fundamentais 
Diabetes e a Síntese da Insulina Humana (21.1) 


> A diabetes é um mal crónico que ocorre quando o pâncreas 
náo pode produzir insulina suficiente, uma proteína que 
promove a absorcáo do acúcar pelas células. 


> A estrutura química da insulina foi descoberta em 1955 por 
Frederick Sanger, que possibilitou a síntese da insulina no 
laboratório. 


> Finalmente, os cientistas inseriram o gene humano que 
codifica a produção de insulina em bactérias, que, então, 
foram capazes de produzir insulina suficiente para suprir os 
diabéticos. Esse exemplo demonstra a utilidade da 
bioquímica, o estudo das substâncias químicas que 
constituem os organismos vivos. 


Lipídios (21.2) 


> Os lipídios são substâncias químicas biológicas apolares, 
portanto, insolúveis em água. Em nossos corpos, eles 
constituem as membranas celulares, armazenam energia e 
fornecem isolamento. 


> Um tipo de lipídio chamado de ácido graxo é um ácido 
carboxílico com uma longa cadeia hidrocarbônica. Os 
ácidos graxos podem ser saturados, o que quer dizer que 
eles contêm o número máximo de átomos de hidrogênio, ou 
insaturados, o que quer dizer que eles contêm uma ou mais 
ligações duplas carbono—carbono. Os ácidos graxos 
saturados sofrem forças intermoleculares maiores, o que faz 
com que eles sejam sólidos à temperatura ambiente, 
enquanto os ácidos graxos insaturados são líquidos. 


> As gorduras e os óleos são triglicerídios, triésteres 
constituídos de glicerol unidos por ligações éster a três 
ácidos graxos. Como os ácidos graxos, os triglicerídios 
podem ser saturados (gorduras) ou insaturados (Óleos). 


> Outros lipídios incluem os fosfolipídios, constituídos de um 
glicerol ligado a dois ácidos graxos apolares e um grupo 
fosfato polar, utilizados em membranas celulares animais; 
os glicolipídios, semelhantes aos fosfolipídios, mas com 
uma molécula de açúcar na sua cabeça polar; e os 
esteroides, lipídios de quatro anéis que incluem o colesterol 
e os hormônios sexuais. 


Carboidratos (21.3) 


Db Os carboidratos são poli-hidroxialdeidos ou poli- 
hidroxicetonas e geralmente têm a fórmula (CH,O0),. Eles 
são importantes para armazenamento de energia de curto 
prazo e composição da estrutura das plantas. 


> Os monossacarídios, os carboidratos mais simples, contêm 
de três a oito carbonos com um grupo funcional aldeído ou 
cetona. A glicose, um exemplo de uma hexose, pode existir 
tanto na forma linear quanto na forma anular. 


> Dois monossacarídios podem se combinar formando um 
dissacarídio. Por exemplo, glicose e frutose podem se 
combinar formando sacarose. As ligações glicosídicas que 
conectam os dois monossacarídios são quebradas durante a 
digestão pela hidrólise. 


Db Os polissacarídios, conhecidos como carboidratos 
complexos, são polímeros de monossacarídios. Eles 
incluem a celulose, também chamada de fibra, o principal 
componente estrutural das plantas; o amido, um composto 
de armazenamento de energia encontrado nas batatas e nos 
grãos; e o glicogênio, usado pelos animais para armazenar 
glicose nos músculos. 


Proteínas e Aminoácidos (21.4) 


> As proteínas são polímeros de aminoácidos e servem a uma 
variedade de funções biológicas inclusive composição 
estrutural, regulação metabólica e contração muscular. As 
enzimas são proteínas particularmente importantes que 
catalisam reações bioquímicas nas células. 


» Um aminoácido contém um átomo de carbono ligado a um 
grupo amina, a um grupo ácido carboxílico, a um átomo de 
hidrogênio e a um grupo R. Há 20 aminoácidos nos seres 
humanos e eles diferem apenas no seu grupo К. 


> Os aminoácidos formam ligações peptídicas entre a 
extremidade amino de um aminoácido com a extremidade 
carboxílica de outro aminoácido, criando dipeptídios, 


tripeptidios, etc., ou polipeptídios, exemplos daquilo que 
em grande escala é chamado de proteina. 


Estrutura das Proteínas (21.5) 


> A estrutura e a forma das proteinas são críticas para a 
função proteica. 


> As proteínas podem ser globalmente divididas em duas 
categorias estruturais. As proteínas fibrosas geralmente são 
estruturas lineares insolúveis que servem a funções 
estruturais. As proteinas globulares se dobram em 
conformações mais ou menos esféricas com as cadeias 
laterais apolares orientadas para o interior e cadeias laterais 
polares orientadas para o exterior; tal estrutura torna as 
proteínas globulares solúveis em água. 


> A estrutura das proteínas pode ser analisada em quatro 
níveis. A estrutura primária é a sequência da cadeia de 
aminoácidos. A estrutura secundária se refere a certos 
padrões repetitivos regulares no arranjo das cadeias 
proteicas, como os padrões da hélice а е da folha д 
pregueada. A estrutura terciária se refere a torções e dobras 
em larga escala devido a interações entre os grupos R dos 
aminoácidos, tais como as ligações de hidrogênio, ligações 
dissulfeto, interações hidrofóbicas e pontes salinas. А 
estrutura quaternária mostra a maneira pela qual as 
subunidades monoméricas se juntam em proteínas 
multiméricas que têm mais de uma cadeia polipeptídica. 


Ácidos Nudleicos (21.6) 


> Os ácidos nucleicos, como o DNA e о RNA, são os 
modelos químicos utilizados na síntese das proteínas. Os 
ácidos nucleicos sáo polímeros de nucleotídios, sendo cada 


um deles constituído de um açúcar, uma base e um grupo 
fosfato. 


> As bases do DNA são adenina (A), citosina (C), guanina 
(G) e timina (Т), que estão sujeitas ao emparelhamento 
complementar: cada base pirimidina se combina com 
apenas uma base purina. 


> As ligações fosfato unem o carbono С5' de um açúcar ao 
carbono С3' de outro açúcar produzindo a cadeia 
polimérica. 


> A ordem das bases em uma cadeia de ácido nucleico 
especifica a ordem dos aminoácidos em uma proteina. 


> Cada aminoácido é codificado por um códon, uma 
sequência de três bases. Um gene é uma sequência de 
códons que codifica uma proteina específica. Os genes, por 
sua vez, ficam contidos em estruturas denominadas 
cromossomos. 


Replicação do DNA, a Dupla-Hélice e Síntese de Proteínas (21.7) 


> Embora o código do DNA esteja completo em qualquer 
célula do corpo, toda célula não expressa todo gene. As 
células expressam unicamente os genes relevantes às suas 
funções. 


>O DNA é constituído de duas fitas complementares 
enroladas em volta uma da outra em uma dupla-hélice. As 
fitas são antiparalelas; as bases de cada fita ficam de frente 
para o interior e fazem ligação de hidrogênio com seus 
complementos na outra fita. 


> Para replicar-se, a fita de DNA se divide e uma enzima 
chamada de DNA polimerase cria o complemento de cada 
uma das fitas divididas, produzindo, daí, duas cópias da 
molécula de DNA original. 


> Para sintetizar as proteínas, a seção do DNA que codifica 
aquele gene desenrola-se. O RNA mensageiro (RNAm) é 
sintetizado como uma cópia do gene. Então, o RNAm 
combina-se com ribossomos, estruturas que “leem” o 
código do RNAm e sintetizam a sequência correta de 
aminoácidos. 


Principais Resultados do Aprendizado 


Objetivos do Capítulo Avaliação 


Reconhecimento e Manipulação das Estruturas Básicas Exercícios 31-34 
dos Lipídios (21.2) 


Cabeça polar  Caudas apolares 


Reconhecimento e Manipulacáo das Estruturas Básicas Exercícios 37—40 
dos Carboidratos (21.3) 


Identificacáo de Átomos de Carbono Quirais nos Exemplo 21.1 Exercício de 

Carboidratos (21.3) Revisão 21.1 Exercícios 
41, 42, 86 

Representação das Estruturas dos Exemplo 21.2 Exercício de 

Aminoácidos e Ligações Peptídicas (21.4) Revisão 21.2 Exercícios 
49-58 

Reconhecimento dos Níveis de Estrutura das Proteínas Exercícios 59—62 


(21.5) 


Reconhecimento dos Ácidos Nucleicos e Nucleotídios Exercícios 63, 64 


(21.6) 


EXERCÍCIOS 


Questões de Revisão 


1. 


10. 


O que é bioquímica? Que avanços significativos da 
bioquímica ajudaram os diabéticos? 


O que é um lipídio? Que funções os lipídios 
desempenham nos organismos vivos? 


O que é um ácido graxo? Represente a estrutura geral de 
um ácido graxo. 


Que efeito as ligações duplas têm no interior da cadeia 
hidrocarbônica de um ácido graxo? 


O que são triglicerídios? Represente a estrutura geral de 
um triglicerídio. 


Explique a diferença, tanto em termos de estrutura 
quanto em termos de propriedades, entre uma gordura 
saturada e uma gordura insaturada. 


Descreva a estrutura básica dos fosfolipídios e 
glicolipídios. Que funções esses lipídios têm nos 
organismos vivos? 


O que é um esteroide? Liste algumas funções dos 
esteroides. 


O que são carboidratos? Que função eles desempenham 
nos organismos vivos? 


Em que os monossacarídios diferem dos dissacarídios? 
E as aldoses das cetoses? 


11. 
12. 


13. 


14. 


15. 


16. 
17. 


18. 


19. 
20. 


21. 


22. 


23. 


24. 


25. 


Em que diferem os carboidratos simples dos complexos? 


Em que diferem a celulose, o amido e o glicogênio? 
Descreva a função de cada um. 


Que funções as proteinas desempenham nos organismos 
vivos? Liste exemplos específicos. 


Descreva a estrutura básica de um aminoácido. Como os 
aminoácidos são ligados para formar proteinas? 


Como as propriedades do grupo R dos aminoácidos se 
relacionam com as propriedades das proteínas? 


Por que os aminoácidos são quirais? 


Represente a estrutura de um aminoácido neutro e seu 
íon dipolar. 


Represente a estrutura de dois aminoácidos quaisquer, 
mostrando como eles se unem formando um dipeptídio. 


Por que a estrutura proteica é importante? 


Em que diferem as proteínas fibrosas das proteinas 
globulares? 


Descreva os vários níveis de estrutura das proteínas 
(primária, secundária, terciária e quaternária). 


Que tipos de interações ou ligações mantêm cada uma 
das estruturas listadas no problema anterior? 


Descreva as estruturas secundárias conhecidas como 
hélice a e folha 5 pregueada. 


Qual é a função dos ácidos nucleicos nos organismos 
vivos? 


Qual é a estrutura geral de um ácido nucleico? 


26. As bases dos ácidos nucleicos são complementares. О 
que significa isto? 


27. O que é um códon? E um gene? E um cromossomo? 


28. А maioria das células contém cópias completas do DNA 
do organismo? A maioria das células expressa todos os 
genes contidos no seu DNA? 


29. Explique o mecanismo pelo qual o DNA é replicado. 


30. Explique o mecanismo pelo qual as proteinas são 
sintetizadas a partir das informações contidas no DNA. 


Problemas por Tópico 


Nota: As respostas para todos os Problemas de numeração 
impar, numerados em azul, podem ser encontradas no 
Apêndice III. Os exercícios na seção de Problemas por Tópico 
estão emparelhados, sendo que cada problema de número 
impar é seguido de um problema de número par envolvendo o 
mesmo assunto. Os exercícios na seção de Problemas 
Cumulativos também estão emparelhados, mas de forma 
menos rigorosa. (Os Problemas de Desafio e os Problemas 
Conceituais, devido à sua natureza, não estão emparelhados.) 


Lipídios 
31. Determine se cada molécula a seguir é ou não um 
lipídio. Se a molécula for um lipídio, indique o tipo do 


lipídio. Se for um ácido graxo ou um triglicerídio, 
classifique-o como saturado ou insaturado. 


а. CH,—CH, —CH,—CH,—CH, —CH, —CH,—CH,¿—CH, —CHy 


A аа а a жы жы 
H,N—C—C—OH : : : : 
бн, c 
бн, 
бн, 
бн, 
b H ù 


ts 


d. Ho 
32. Determine se cada molécula é ou não um lipídio. Se a 
molécula for um lipídio, indique o tipo do lipídio. Se for 


um ácido graxo ou um triglicerídio, classifique-o como 
saturado ou insaturado. 


o 
| 
H,C—0—C CH, CH, CH, CH=CH CH=CH CH=CH CH, 
`c Y “сн; “eng “cuí N Y eS dá “н/ 
1 
HC—O—C CH, сн, CH, CH=CH CH=CH CH=CH CH, 
“eng Cam “НЙ a “eng “н “н 
1 
HC—0—C сн, сн, CH, CH=CH CH=CH CH=CH CH, 
a “eng E a ar “eng “eng “eng 


b. cH—CcH,;—CH,;—CH,;—CH;—CH;—CH;—CH;—CH;—CH;—CH;—CH; 


е 
жо 


33. Determine se cada molécula a seguir é ou não um ácido 
graxo. Se ela for um ácido graxo, classifique-o como 
saturado, monoinsaturado ou poli-insaturado. 


34. Que ácido graxo tem maior probabilidade de ser sólido à 
temperatura ambiente? 


[9] [9] 
] 


о 
CH2 СН; CH=CH CH=CH CH, II 
fa B м 2 2 2 
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35. Represente estruturas que mostrem a reação do glicerol 
com o ácido linoleico formando o triglicerídio 
trilinoliano. Você espera que esse triglicerídio seja uma 
gordura ou um óleo? 


36. Represente estruturas que mostrem a reação do glicerol 
com o ácido mirístico formando o triglicerídio 
trimiristina. Você espera que esse triglicerídio seja uma 
gordura ou um óleo? 


Carboidratos 


37. Determine se cada estrutura a seguir é ou não um 
carboidrato. Se a molécula for um carboidrato, 
classifique-a como monossacarídeo, dissacarídeo ou 
trissacarídeo. 


|" i 
aai did 
но—6—н 2 
o b. но “и М 
йш 
єн; 
а он 
н O н O 
| || | || 
каш крш Жы 
aii i H çh 
d. єн, он 
H 
H,C-OH 
но“ { a 
HH q 
HO- SA HH 
н Он HC-OH 
071 
\ HH 
HO— ман 
н Он 
с. он 


38. Determine se cada estrutura a seguir é ou não um 
carboidrato. Se a molécula for um carboidrato, 


classifique-a como monossacarídeo, dissacarídeo ou 
trissacarídeo. 
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39. Classifique cada sacarídeo a seguir como aldose ou 
cetose. Também classifique cada um como triose, 
tetrose, pentose, etc. 


CH н 
HO à _с— 
C—O H—C—OH 
ZH NI 
он С e ИР 
NI 14| | 
C—C OH HC 
| | Pe 
а. н OH b. OH 
HO—CH,—C С HC 
| em] 
H—C—OH H | он 
| H OH 


С. HO—CH, d. 


40. Classifique cada sacarídeo a seguir como aldose ou 
cetose. Também classifique cada um como triose, 
tetrose, pentose, etc. 
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41. Quantos átomos de carbono quirais há em cada uma das 
estruturas do Problema 39? 


42. Quantos átomos de carbono quirais há em cada uma das 
estruturas do Problema 40? 


43. Represente as estruturas das formas em cadeia linear е 
anelar da glicose. 


44. Represente as estruturas das formas em cadeia linear e 
anelar da frutose. 


45. Represente os produtos que resultam da hidrólise do 
carboidrato a seguir. 
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46. Represente os produtos que resultam da hidrólise do 
carboidrato a seguir. 


47. Represente a estrutura da sacarose. Marque os anéis da 
glicose e da frutose nesse dissacarídeo. 


48. A lactose é um dissacarídeo da glicose e galactose. 
Represente a estrutura da lactose. 


Aminoácidos e Proteínas 


49. Represente cada aminoácido a seguir em sua forma de 
íon dipolar. 


a. Thr 


50. 


51. 


52. 


23; 


54. 


58, 


56. 


57; 


b. Ala 


c. Leu 
d. Lys 
Represente cada aminoácido visto em sua forma de íon 
dipolar. 
a. Val 
b. Phe 
с. Туг 
d. Cys 


Represente as estruturas dos dois enantiômeros da 
alanina. 


Represente as estruturas dos dois enantiómeros da 
cisteína. 


Quantos tripeptídios diferentes podem se formar a partir 
da serina, glicina e cisteína? Liste a sequéncia de 
aminoácidos de cada um. 


Quantos dipeptídios diferentes podem se formar a partir 
da leucina e serina? Liste a sequéncia de aminoácidos de 
cada um. 


Represente a reação pela qual a serina e a tirosina 
formam uma ligacáo peptídica. 


Represente a reacáo pela qual a valina e a asparagina 
formam uma ligacáo peptídica. 


Represente uma estrutura de cada tripeptídio a seguir. 
a. Gln-Met-Cys 
b. Ser-Leu-Cys 


c. Cys-Leu-Ser 


58. 


59. 


60. 


61. 


62. 


Represente uma estrutura de cada tetrapeptídio a seguir. 
a. Ser-Ala-Leu-Cys 

b. Gln-Met-Cys-Gly 

c. Gly-Cys-Met-Gln 


Um aminoácido da fenilalanina em uma fita de proteínas 
sofre interações hidrofóbicas com outro aminoácido da 
fenilalanina que fica a 26 unidades de aminoácidos de 
distância. A dobra resultante na proteína é um exemplo 
de que tipo de estrutura”? (primária, secundária, terciária 
ou quaternária) 


Um aminoácido em uma fita forma uma ligação de 
hidrogênio com outro aminoácido que fica a quatro 
unidades de aminoácidos de distância. O aminoácido 
seguinte na cadeia faz o mesmo, uma ligação de 
hidrogênio com um aminoácido que fica a quatro 
unidades de aminoácidos de distância. Esse padrão se 
repete sobre uma parte significativa da cadeia proteica. 
O padrão resultante na proteína é um exemplo de que 
tipo de estrutura? (primária, secundária, terciária ou 
quaternária) 


A sequência de aminoácidos em uma seção de uma 
proteína é apresentada a seguir. Ela representa que tipo 
de estrutura? (primária, secundária, terciária ou 
quaternária) 


-Lys-Glu-Thr-Ala-Ala-Ala-Lys-Phe-Glu- 


Um grupo dimérico é constituído de duas cadeias 
individuais de aminoácidos. A maneira pela qual essas 
duas cadeias se juntam é um exemplo de que tipo de 
estrutura? (primária, secundária, terciária ou 
quaternária) 


Ácidos Nudeicos 
63. 


como А, Т, С ou С. 


Determine se cada estrutura vista é ou não um 
nucleotídio. Para cada nucleotídio, identifique a base 
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т 


É) — Gp) — 


como А, Т, С ou С. 


Determine se cada estrutura a seguir é ou não um 
nucleotídio. Para cada nucleotídio, identifique a base 
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65. 


6б. 


67. 


68. 


69. 


70. 


d. 


Represente as estruturas das duas bases purinas dos 
ácidos nucleicos. 


Represente as estruturas das três bases pirimidinas dos 
ácidos nucleicos. 


Represente a fita de DNA que é complementar da fita de 
DNA apresentada a seguir. 

TGTACGC 

AAA 


Represente a fita de DNA que é complementar da fita de 
DNA apresentada a seguir. 

A TGACTG 

YAA EA 


Uma proteína monomérica contém 154 aminoácidos. 
Quantos códons codificam esses aminoácidos? Quantos 
nucleotídios? 


Uma proteína dimérica contém 142 aminoácidos em 
uma das fitas e 148 na outra. Quantos códons codificam 
esses aminoácidos? Quantos nucleotídios? 


Problemas Cumulativos 


71. 


72. 


73. 


74. 


79, 


76. 


Th 


Determine a classe do composto bioquímico que contém 
cada tipo de ligação a seguir. 


a. ligações peptídicas 
b. ligação glicosídica 
c. ligação de ésteres 


Dê o nome do tipo de polímero associado a cada 
monômero a seguir. 


a. nucleotídio 
b. aminoácido 
c. sacarídio 


Qual é a diferença entre um códon e um nucleotídio? E 
entre um códon e um gene? 


Qual é a diferença entre um ácido graxo e um 
triglicerídio? E entre um triglicerídio e um fosfolipídio? 


O aminoácido alanina tem a fórmula estrutural 
condensada apresentada a seguir. 


NH,CH (СН;) COOH 


Determine a geometria RPECV em torno de cada átomo 
interno e faça um esquema tridimensional da molécula. 


O aminoácido serina tem a fórmula estrutural 
condensada apresentada a seguir. 


NH,CH (CHOH) СООН 


Determine a geometria RPECV em torno de cada átomo 
interno e faça um esquema tridimensional da molécula. 


Que aminoácidos da Tabela 21.3 têm maior 
probabilidade de estarem envolvidos em interações 
hidrofóbicas? 


78. 


79. 


80. 


81. 


A anemia falciforme é causada por um defeito genético 
que substitui o ácido glutâmico pela valina em uma 
posição em duas das quatro cadeias da proteina 
hemoglobina. O resultado é uma diminuição da 
hidrossolubilidade da hemoglobina. Examine as 
estruturas da valina e do ácido glutâmico e explique por 
que isso ocorre. 


A determinacáo da sequéncia de aminoácidos de uma 
proteína geralmente envolve o tratamento da proteína 
com vários reagentes que quebram a proteína em 
fragmentos menores que possam ser sequenciados 
individualmente. O tratamento de um polipeptídio 
particular com 11 aminoácidos com um reagente 
produziu os seguintes fragmentos: 


Ala-Leu-Phe-Gly-Asn-Lys Trp-Glu-Cys Gly-Arg 


O tratamento do mesmo polipeptídio com um reagente 
diferente produziu os seguintes fragmentos: 


Glu-Cys Gly-Asn-Lys-Trp Gly-Arg-Ala-Leu-Phe 
Qual é a sequência de aminoácidos do polipeptídio? 


O tratamento de um polipeptídio particular com um 
reagente (conforme descrito no problema anterior) 
produziu os seguintes fragmentos: 


Gly-Glu-Ser-Lys Trp-Arg Leu-Thr-Ala-Trp 


O tratamento do mesmo polipeptídio com um reagente 
diferente produziu os seguintes fragmentos: 


Gly-Glu Thr-Ala-Trp Ser-Lys-Trp-Arg-Leu 
Qual é a sequência de aminoácidos do polipeptídio? 


A D-glicose de ocorrência natural é um de um par de 
enantiómeros. Sua imagem especular é a L-glicose. 


82. 


83. 


84. 


Represente os dois isômeros cíclicos de seis membros 
da L-glicose que diferem de configuração em torno de 
C1 e indique qual é a e qual é р. 


Calcule o percentual em massa de fósforo em uma fita 
de DNA que consiste em quantidades iguais de cada 
uma das quatro bases N. 


A estrutura de dupla-hélice do DNA se rompe mediante 
aquecimento, mas se reconstitui quando esfriada. Utilize 
um raciocínio termodinâmico para explicar essas 
observações. 


A partir da fórmula do colesterol apresenta na Seção 
21.2, determine (a) a composição e (b) o número de 
centros quirais. 


Problemas de Desafio 


85. 


Uma das maneiras de combater infecções virais é evitar 
que um vírus replique seu DNA. Sem replicação do 
DNA, o vírus não pode se multiplicar. Algumas terapias 
com medicamentos virais causam a introdução de 
nucleotídios falsos nas células. Quando o vírus utiliza 
um desses nucleotídios falsos na tentativa de replicar 
seu DNA, o nucleotídio falso não funciona e a 
replicação do DNA viral é interrompida. Por exemplo, a 
azidotimidina (AZT), um medicamento usado no 
combate ao vírus da imunodeficiência humana (HIV) 
que causa a SIDA (AIDS), resulta na introdução do 
nucleotídio falso contendo timina nas células. Examine 
as estruturas do nucleotídio real e do nucleotídio falso 
de AZT. Proponha um mecanismo para o modo como 
esse nucleotídio falso poderia interromper a replicação 
do DNA. 


86. 


87. 
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Nucleotídio real 


Represente cada molécula a seguir e identifique os 
centros quirais no seu interior. 


a. ribose 
b. galactose 


с. 5-desoxirribose (Sugestão: О 5 indica que о 
oxigênio é removido do 5.º carbono). 


O transporte da glicose pelas membranas das células 
vermelhas do sangue (membrana eretrocitária) é um 
sistema bem estudado. Um projeto de laboratório obteve 
os dados apresentados a seguir para o transporte da 
glicose. 


88. 


[б!їсо$е] ета (MM) Velocidade de Entrada da Glicose 


(uM/min) 
0,5 12 
1,0 19 
2,0 27 
3,0 32 
4,0 35 


A cinética do transporte da glicose através da membrana 
segue a equação de Michaelis-Menten: 

У лах! 
Vo = 


K, + [glicose] 


glicose] 


Vo = velocidade de entrada da glicose 
У ах = velocidade máxima (ponto no qual a adição de 
glicose não tem efeito na velocidade) 


2 
| 


= constante de transporte 


А equação de Michaelis-Menten pode ser rearranjada de 
modo que um gráfico de 1/V, em função de 1/[glicose] 
produz uma reta. Rearranje a equação e faça a 
representação gráfica dos dados para determinar K, e 
Vas para o transporte da glicose pela membrana 
eritrocitária. 


r 


O DNA eucariótico é equipado com extremidades 
especiais denominadas telômeros. Telômeros são 
constituídos de sequências de hexanucleotídios que se 
repetem nas extremidades do DNA. Por exemplo, o 
DNA humano apresenta sequências de AGGGTT 
repetitivas. Funcionalmente, os telômeros protegem as 
extremidades dos cromossomos contra serem tratados 
como um pedaço quebrado de DNA precisando de 


89. 


reparo. Interessante é que os telômeros são cortados fora 
toda vez que o DNA é replicado, indicando um possível 
relógio celular que permite apenas um certo número de 
replicações celulares. A telomerase é a enzima que 
catalisa a síntese dos telómeros. A telomerase está 
presente em quantidades limitadas no interior de certas 
células como o tecido fetal, células de germes machos 
adultos e células-tronco. Ela é encontrada também em 
mais de 85 % de células de tumores. Os pesquisadores 
especulam que a atividade da telomerase possa estar 
ligada ao cáncer. Proponha uma explicagáo do porqué da 
atividade da telomerase poder estar associada ao cáncer 
e especule sobre maneiras pelas quais tratamentos de 
cáncer no futuro possam crescer com base na pesquisa 
sobre essa enzima. 


Escreva o principal equilíbrio que é estabelecido em 
uma solução de glicina em pH = 2 e em pH = 10. O pK, 
do grupo СООН é 2,3 е o рК, do grupo МН; é 9,6. 
Determine as concentrações relativas de cada membro 
do respectivo раг ácido-base conjugado em pH = 2 e em 
pH =10. Calcule o pH para o qual a glicina é neutra. 


Problemas Conceituais 


90. 


91. 


92. 


Quantos tetrapeptídios diferentes podem se formar a 
partir de quatro aminoácidos diferentes? 


O código genético poderia ter sido baseado em apenas 
três bases e códons de três bases? Explique por que ou 
por que não. (Suponha que o código deva acomodar 20 
aminoácidos diferentes.) 


O código genético é aleatório, o que significa que um 
códon particular poderia ter codificado um aminoácido 


diferente. O código genético também é quase universal, 
significando que é o mesmo código em quase todos os 
organismos (e, em alguns, onde ele difere, 1550 ocorre 
apenas ligeiramente). Se os cientistas chegarem a 
encontrar vida em outro planeta, eles ficarão curiosos 
para conhecer seu código genético. O que um código 
genético completamente diferente indicaria a respeito da 
origem da forma de vida? O que um código genético 
idêntico à vida terrestre indicaria? 


Respostas das Associações Conceituais 


Peptídios 


21.1 Podem se formar seis tripeptídios possíveis a partir 
desses três aminoácidos. São eles (1) Ser-Gly-Ala; (2) 
Gly-Ala-Ser; (3) Ala-Ser-Gly; (4) Ala-Gly-Ser; (5) Ser- 
Ala-Gly; (6) Gly-Ser-Ala. Observe que a ligação dos 
aminoácidos em ordem inversa resulta em uma molécula 
diferente porque as extremidades N-terminal e C- 
terminal se encontram em aminoácidos diferentes. Por 
exemplo, no Ser-Gly-Ala, o aminoácido N-terminal é a 
Ser (convencionalmente representada à esquerda) e o 
lado C-terminal é a Ala. Por outro lado, no Ala-Gly-Ser, 
o aminoácido N-terminal é a Ala e o C-terminal é a Ser. 


0 Código Genético 


21.2 O número de sequéncias exclusivas de duas bases de 
quatro bases é 4º = 16. O número de sequências 
exclusivas de três bases de quatro bases é 4º = 64. Um 
sistema de duas bases poderia codificar 16 aminoácidos 
e um sistema de três bases poderia codificar 64 
aminoácidos. 


) 2 Química dos Não Metais 


22.1 


22.2 


22.3 


22.4 


22.5 


22.6 


22.7 


22.8 


22.9 


О que se aprende em química é que a Natureza escreveu todas as 
regras de formação das estruturas; o homem não inventa regras 
de formação de estruturas químicas; ele apenas descobre as 
regras. Tudo o que os químicos podem fazer é descobrir o que a 
Natureza permite, e quaisquer substâncias assim desenvolvidas 
ou descobertas são inerentemente naturais. 


—R. Buckminster Fuller (1895-1983) 
Nanofios Isolados 
Os Elementos do Grupo Principal: Ligação e Propriedades 
Silicatos: А Matéria Mais Abundante na Crosta Terrestre 
O Boro e Suas Extraordinárias Estruturas 
Carbono, Carbetos e Carbonatos 
Nitrogênio e Fósforo: Elementos Essenciais à Vida 
Oxigênio 
Enxofre: Um Elemento Perigoso, mas Útil 
Halogênios: Elementos Reativos com Alta Eletronegatividade 


Principais Resultados do Aprendizado 


O LONGO DESTE LIVRO, FORAM apresentados a você muitos 
tópicos da química, mas você ainda pode não saber a composição 
de alguns objetos do cotidiano, tais como um copo, um chip de 


computador, ou mesmo rochas e solo. Nestes últimos capítulos, vamos 


explorar a química descritiva dos não metais e dos metais. Essas 


descrições são parte de uma ramificação da química chamada de química 


inorgânica. Iniciamos nossa exploração da química inorgânica descritiva 


examinando a química de alguns dos elementos do grupo principal. Os 


elementos do grupo principal são colocados juntos, porque seus elétrons 


de valência ocupam somente os orbitais s ou р; no entanto, suas 
propriedades variam muito. Os elementos do grupo principal incluem os 
metais, os não metais e os semimetais; eles podem ser sólidos, líquidos 
ou gases à temperatura ambiente. Essa grande diversidade de 
propriedades, ligação e estruturas de todos os elementos do grupo 
principal não pode ser descrita apropriadamente em um único capítulo. 
Por conseguinte, este capítulo concentra-se em apenas alguns elementos 
do grupo principal (silício, boro, carbono, nitrogênio, fósforo, oxigênio, 
enxofre e os halogênios) e seus compostos, em um esforço de ilustrar a 
diversidade dentro do grupo. 


Os cientistas puderam recentemente sintetizar nanotubos de carbono que têm um revestimento 
isolante de nitreto de boro. Essas estruturas são como fios elétricos 100.000 vezes mais finos que 
o fio de cabelo humano. 


22.1 Nanofios Isolados 


Em 1991, cientistas descobriram os nanotubos de carbono, os longos 
cilindros finos e ocos de átomos de carbono (veja a capa deste livro) que 
discutiremos, com alguns detalhes, na Seção 22.5. No final dos anos 
1990, cientistas descobriram que poderiam produzir tubos similares com 
nitreto de boro. O nitreto de boro contém unidades de BN que são 
isoeletrônicos (tendo o mesmo número de elétrons) com o carbono, no 
sentido de que cada unidade de BN contém oito elétrons de valência, ou 
quatro por átomo (assim como o carbono). O tamanho e a 
eletronegatividade de um átomo de carbono também são quase iguais à 


média dessas propriedades para um átomo de boro е um átomo de 
nitrogênio (Tabela 22.1). Por esse motivo, o BN forma uma série de 
estruturas que são semelhantes às formadas pelo carbono, inclusive os 
nanotubos. 


Uma diferença importante entre os nanotubos de nitreto de boro e os 
nanotubos de carbono é sua condutividade. Os nanotubos de carbono 
conduzem corrente elétrica, mas os tubos de nitreto de boro agem como 
isolantes. Em 2003, cientistas puderam combinar esses dois tipos de 
nanotubos em uma só estrutura: um nanotubo de carbono condutor com 
um invólucro isolante de nitreto de boro. Essa estrutura é mostrada na 
Figura 22.1. O resultado é um fio condutor isolado, que é 100.000 vezes 
mais fino que um fio de cabelo humano. Esses fios finos poderão algum 
dia ser utilizados em computadores e outros aparelhos eletrônicos, 
permitindo a esses dispositivos continuarem a ficar cada vez menores e 
mais eficientes. 


TABELA 22.1 Propriedades do BN e do € 


Ralo Atômico Energla de lonizacáo 
Elemento (pm) (KJ/mol) Eletronegatividade 
В. 85 800 2 
NS | N 
© BN 77,5 média 1101 média 2,5 média 
aid / 
№ 70 1402 3 
С 77 1086 2,5 


Quanto mais aprendemos sobre a estrutura e a reatividade dos 
materiais conhecidos, mais bem equipados estamos para descobrir novos 
materiais e aplicações. Mesmo que possa parecer que a maioria dos 
compostos inorgânicos já foi descoberta e analisada, novos materiais, 
com imensos impactos na nossa sociedade, estão sendo constantemente 
descobertos. Como afirma Buckminster Fuller na referência de abertura 
deste capítulo, continuamos a encontrar “o que a Natureza permite”. Em 
certos casos, o que a natureza permite torna-se extremamente útil para a 
sociedade. 


Nanotubo deC Мапоѓиро de BN 


FIGURA 22.1 Nanotubo de Nitreto de Boro O modelo representa um nanotubo 
isolante de BN preenchido com um nanobuto de carbono condutor. 


22.2 05 Elementos do Grupo Principal: Ligação e 
Propriedades 


Identificamos os elementos do grupo principal por suas configurações 
eletrônicas. Neste capítulo, vamos nos concentrar nos grupos 3A-7A, a 
maior parte do bloco p da tabela periódica. Os orbitais p são 
progressivamente preenchidos ao longo de qualquer linha dessa seção da 
tabela periódica; eles contêm desde um elétron no grupo ЗА até cinco 
elétrons no grupo 7А (os halogênios). As propriedades físicas dos 
elementos, como tamanho atômico e eletronegatividade, também variam 
ao longo de cada período, e isso afeta sua reatividade e os tipos de 
compostos que eles formam. 
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Tamanho Atômico e Tipos de Ligações 


Lembre-se, da Seção 8.6, de que a carga nuclear efetiva dos elementos do 
grupo principal fica maior à medida que nos movemos para a direita ao 


longo de qualquer linha da tabela periódica. Essa crescente carga efetiva 
resulta em raios menores, aumentando a eletronegatividade e 
aumentando a energia de ionização, à medida que nos movemos para a 
direita ao longo dos períodos. Consequentemente, conforme vimos desde 
os primeiros capítulos deste livro, os não metais do lado direito da tabela 
periódica (aqueles em direção à direita do bloco p) tendem a formar 
ânions nos compostos iônicos. Eles são facilmente reduzidos, ganhando 
elétrons para preencher completamente seus orbitais p e atingir as 
configurações eletrônicas dos gases nobres. Esses elementos agem em 
reações como agentes oxidantes — eles oxidam outras substâncias 
enquanto eles próprios são reduzidos. Os menores halogênios e os 
elementos do grupo do oxigênio são os agentes oxidantes mais fortes do 
bloco p. 


Veja a Seção 8.6 para uma discussão mais aprofundada sobre as tendências 
periódicas e exceções a essas propriedades dos elementos. 


Os elementos próximos do centro do bloco p têm menos elétrons p e 
geralmente não preenchem os orbitais p formando ânions; em vez disso, 
eles compartilham elétrons, formando ligações covalentes. Vemos esse 
tipo de reatividade no vasto conjunto de compostos moleculares 
formados pelos elementos menores dos grupos do carbono e do 
nitrogênio. Os elementos do grupo principal à extrema esquerda do bloco 
p têm apenas um elétron p e formam cátions nos compostos iônicos, e 
espécies deficientes em elétrons (espécies com um octeto incompleto) 
nos compostos covalentes. 


Observe que, à medida que nos movemos para a direita ao longo de 
qualquer linha do bloco p, o tipo de ligação varia, à medida que os 
elementos se tornam menos metálicos. Lembre-se, da Seção 8.8, de que o 
caráter metálico aumenta à proporção que descemos cada coluna. O 
grupo diagonal de elementos metaloides que vai desde o boro até o 
astatínio divide os elementos do grupo principal: à esquerda dessa 
diagonal, os elementos são metais que formam cátions e compostos 
metálicos; à direita, os elementos são não metais que formam ânions e 
compostos covalentes. 


A vasta gama de propriedades elementares, desde as de elementos 
metálicos como o tálio e o chumbo, que têm eletronegatividades muito 
baixas, de 1,8 e 1,9 (respectivamente), até as dos elementos não 


metálicos como o oxigênio e flúor, que têm as mais altas 
eletronegatividades, 3,5 e 4,0 (respectivamente), resulta na grande 
diversidade química dos elementos do bloco p. Esses elementos incluem 
metais, ligas e compostos covalentes simples, enormes compostos 
covalentes reticulares, compostos iônicos binários simples e complexos 


compostos iônicos em cadeia e em camadas. 


Principais Divisões da Tabela Periódica 
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22.3 Silicatos: A Matéria Mais Abundante na Crosta 
Terrestre 


Os elementos mais abundantes na crosta terrestre são o oxigênio (45-50 
% em massa) e o silício (quase 28 % em massa). Os outros poucos 
elementos que individualmente compreendem mais de 1 % da massa da 
crosta são alumínio, ferro, cálcio, magnésio, sódio e potássio (Figura 
22.2), e a maioria desses elementos é encontrada em compostos de silício 
e oxigênio. Para entender a matéria na superfície da Terra, devemos 
entender os compostos de silício e oxigênio. 
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FIGURA 22.2 Principais Elementos па Crosta Terrestre Os principais componentes da 
crosta terrestre são o oxigênio e o silício. Apenas alguns poucos elementos constituem 


mais de 1 % da crosta cada um. 


Os silicatos são sólidos atômicos covalentes (veja a Seção 11.12) que 
contêm silício, oxigênio e vários átomos metálicos. Rochas, argilas e 
solos contêm silicatos. Sua grande diversidade ilustra um ponto que 
temos encontrado desde o Capítulo 1 deste livro: as propriedades das 
substâncias são determinadas por suas estruturas atômicas e moleculares. 
As estruturas dos silicatos determinam suas propriedades — e, como essas 
estruturas são variadas, suas propriedades também são variadas. Alguns 
silicatos formam materiais tridimensionais resistentes, enquanto outros se 
quebram na forma de folhas, e ainda outros são altamente fibrosos. 
Vamos examinar mais atentamente diversas dessas estruturas. 


Quartzo e Vidro 


O silício e o oxigênio formam uma estrutura covalente reticular em que 
um átomo de silício se liga a quatro átomos de oxigênio, formando um 
tetraedro com o átomo de silício no meio e os quatro átomos de oxigênio 
nos vértices do tetraedro (Figura 22.3). Nessa estrutura, o átomo de 
silício liga-se a cada átomo de oxigênio através de uma ligação sigma 
covalente simples. Ao contrário do carbono, que frequentemente se liga 
ao oxigênio por uma ligação dupla (uma ligação sigma e uma ligação pi), 
o silício forma apenas uma ligação simples com o oxigênio, porque o 
átomo de silício é muito grande para permitir uma sobreposição 
substancial entre os orbitais p nos dois átomos. O átomo de silício nesta 
estrutura, ao ligar-se a quatro átomos de oxigênio, obtém um octeto 
completo. No entanto, cada átomo de oxigênio tem um elétron a menos 
no octeto. Portanto, cada átomo de O forma uma segunda ligação 
covalente com um átomo de Si diferente, formando a estrutura 
tridimensional do quartzo. O quartzo tem fórmula unitária SiO, e 
geralmente é chamado de sílica. Cada átomo de Si está em um tetraedro 
cercado por quatro átomos de O, e cada átomo de O age como uma ponte 
ligando os vértices de dois tetraedros (Figura 22.4). A sílica se funde 
quando aquecida acima dos 1500 °С. Após a fusão, se resfriada 
rapidamente, a sílica não se cristaliza de volta à estrutura do quartzo. Em 
vez disso, os átomos de Si e os átomos de O formam uma estrutura 
amorfa, ordenada aleatoriamente, chamada de vidro. O vidro comum é 
SiO, amorfo. 
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FIGURA 22.3 Tetraedro de SiO, Ет um tetraedro de SiO,, o silício ocupa o centro do 
tetraedro, e um átomo de oxigênio ocupa cada vértice. 


Aluminossilicatos 


Aluminossilicatos são uma família de compostos em que os átomos de 
alumínio substituem os átomos de silício em alguns dos sítios da rede da 
estrutura da sílica. Como o íon alumínio tem apenas três elétrons de 
valência (ao contrário dos quatro elétrons de valência do silício), uma 
unidade de SiO, torna-se AlO; com a substituição pelo alumínio. A 
carga negativa é balanceada por um contraíon positivo. Um grupo 
comum de aluminossilicatos é o dos feldspatos. O mineral albita é um 
feldspato. Um mineral é uma substância cristalina homogênea que 
ocorre naturalmente na crosta terrestre. Na albita, um quarto dos átomos 
de Si é substituído por átomos de Al. Os íons Na” fornecem a carga 
positiva necessária ao balanceamento. A fórmula da albita é Na(AlS1,0s), 
mas ela pode ser escrita como Na(AlO,)(S1O,); para ilustrar a 
substituição do Si por Al. 


Uma rocha é uma mistura heterogênea que pode conter um ou mais minerais. 


FIGURA 22.4 Estrutura do Quartzo Na estrutura do quartzo, cada átomo de Si está 
em um tetraedro cercado por quatro átomos de O, e cada átomo de O é uma ponte que 
liga os vértices de dois tetraedros. 


EXEMPLO 22.1 Determinação da Composição de um Aluminossilicato 


Escreva a fórmula da anortita, um cristal no qual os átomos de Al 
substituem metade dos átomos de silício, e a carga é balanceada por íons 
Ca? 


SOLUÇÃO 


A unidade de AlO; substitui metade das unidades de SiO,; dessa 
maneira, a fórmula tem números iguais de unidades de AIO; е SiO}. 
Você deve balancear cada íon AlO, na fórmula por uma carga positiva 
correspondente. Como o Ca” tem uma carga 2+, ele pode balancear 
duas unidades de AlO,. Sendo assim, a fórmula da anortita é 
Ca(ALSi,0,) ou Ca(AlO,),(SIO»),. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 22.1 


A ortoclase é um cristal no qual o Al” substitui um quarto dos íons Si**. Os fons K* balanceiam 


a carga. Escreva a fórmula da ortoclase. 


Unidades de Silicato Individuais, Cadeias de Silicato e Folhas 
de Silicato 


Em muitos compostos de silicato, os átomos de oxigênio não estão 
ligados a dois átomos de silício formando o composto neutro que é 
encontrado no quartzo. Em vez disso, os átomos de oxigênio ganham 
elétrons de átomos metálicos e formam ânions poliatômicos, como o 
SiO,”. Os íons metálicos positivamente carregados, então, ligam-se ao 
óxido de silício negativamente carregado. Nesses minerais, os tetraedros 
de SiO, ocorrem individualmente, em cadeias ou em folhas. 


Quando um tetraedro ocorre individualmente (não ligado a outros 
tetraedros), ele forma um ânion poliatómico SiO,* (que tem quatro 
elétrons extras que satisfazem à regra do octeto para os quatro átomos de 
oxigênio). Esses tipos de silicatos são ortossilicatos (ou nesossilicatos)e 
requerem cátions que têm uma carga total de 4+ para neutralizar a carga 
negativa. Os cátions podem ser de um metal simples, como o Zn? 
noZn,SiO, (o mineral willemita), ou podem ser uma mistura de diferentes 
metais, como a família dos cristais chamados de olivinas [(Mg, 
Fe),SiO,], em que os íons Mg? e Fe” podem existir em proporções 
variáveis, fornecendo uma carga total de 4+. Todos esses compostos são 


mantidos unidos pela ligação iônica entre os cátions metálicos e os 
ânions poliatómicos SiO,”. 


y” o” 


Fórmula unitária: Si,O7%7 


FIGURA 22.5 Estrutura dos Pirossilicatos Nos pirossilicatos, os tetraedros de silicato 
compartilham um vértice, formando unidades de SiO Os pirossilicatos sáo também 
chamados de sorossilicatos. 

Os tetraedros de silicatos também podem formar estruturas chamadas 
de pirossilicatos (ou sorossilicatos) nos quais dois tetraedros 
compartilham um vértice (Figura 22.5), formando o íon dissilicato, que 
tem a fórmula 51,0;°. Esse grupo requer cátions que balanceiem a carga 
6— no 81,0;°. Novamente, esses cátions podem ser dos mesmos íons 
metálicos ou de uma mistura de diferentes íons metálicos. Por exemplo, 
no mineral hardystonita (Ca,ZnSi,0,), dois íons Ca” e um íon Zn”, 
juntos, fornecem a carga 6+. 


O tetraedro de silício ainda forma estruturas, que sáo chamadas de 
piroxénios (ou inossilicatos), em que muitos tetraedros se ligam criando 
cadeias (Figura 22.6). A fórmula unitária dessas cadeias é a unidade de 
SiO;”, е a unidade repetitiva da estrutura é de duas fórmulas unitárias 
(51,0). Dois dos átomos de oxigênio são ligados a dois átomos de 
silício (e, assim, a outros dois tetraedros) em dois dos quatro vértices de 
cada tetraedro. As cadeias de silicato são mantidas unidas por ligação 
iônica com os cátions metálicos que ficam entre as cadeias. Por exemplo, 
no cristal diopsida, CaMg(SiO3),, os íons Ca?* e Mg” ligam-se às cadeias 
de silicato. 


Unidade repetitiva: Si,O¿*7 
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Fórmula unitária: 510327 


FIGURA 22.6 Estrutura do Piroxênio Nos piroxênios, são formadas cadeias de 
tetraedros de silicato. Os piroxênios também são chamados de inossilicatos. 


O tetraedro é ligado alternadamente a outros três. 
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FIGURA 22.7 Estrutura dos Anfibólios Os anfibólios contêm cadeias duplas de 
tetraedros de sílica. 


A textura fibrosa do amianto resulta das cadeias duplas de silicato da estrutura do anfibólio. 


A textura escamosa da mica é devida às folhas de silicato da estrutura dos polissilicatos. 


Algumas estruturas de silicato têm cadeias duplas nas quais metade 
dos tetraedros de uma cadeia é ligada a tetraedros em outra cadeia através 
de átomos de oxigênio. Os minerais com cadeias duplas de silicato são 
chamados de anfibólios, е a unidade repetitiva no cristal é o $106 
(Figura 22.7). Metade dos tetraedros é ligada por dois dos quatro átomos 
de O dos vértices, e metade dos tetraedros é ligada por três dos quatro 
vértices, unindo as duas cadeias. A ligação no interior das cadeias duplas 
é muito forte, mas a ligação entre as cadeias duplas não é tão forte. Essa 
estrutura frequentemente resulta em minerais fibrosos, como o amianto. 
Um exemplo de um mineral tipo amianto é a tremolita, 
Ca(0H),Mgs(S10 11). Nesse cristal, os íons hidróxido ligados a alguns 
dos cátions metálicos ajudam a balancear a carga entre os cátions e as 
cadeias de silicatos aniônicos. 


Quando três dos quatro átomos de oxigênio são ligados entre os 
tetraedros de silicato, o resultado é a estrutura em folha mostrada na 
Figura 22.8. Esses compostos são chamados de filossilicatos e têm 
fórmula unitária Si,O;”. As folhas de silicatos tetraédricos são unidas por 
cátions metálicos que ficam entre as folhas. Por exemplo, o mineral 
talco, Mgx(S1,03)(0H),, é um filossilicato. As fracas interações entre as 
folhas de silicato dão ao talco sua sensação escorregadia (semelhante à 
maneira pela qual as fracas interações entre folhas de átomos de carbono 
conferem à grafita sua sensação escorregadia). A Tabela 22.2 resume os 
diferentes tipos de estruturas dos silicatos. 


Eai Unidade repetitiva: 5007 


Fórmula unitária: $0527 


FIGURA 22.8 Estrutura dos Filossilicatos Nos filossilicatos, três dos quatro oxigênios 
são ligados a dois átomos de silício, formando folhas de tetraedros de sílica. 


TABELA 22.2 Tipos de Estrutura dos Silicatos 


Vértices Fórmula Proporção Nome da 

Tetraedros Compartilhados  Unitária 51:0 Classe Exemplo 

Tetraedro 0 510, 1:4 Ortossilicatos,  Olivina, Mg,SiO, 

simples nesossilicatos 

Tetraedro 1 50, 2:7 Pirossilicatos, Hardystonita, 

duplo sorossilicatos Ca,ZnSi,0, 

Cadeia 2 Si0,7 1:3 Piroxénios, Jadefta, NaAl(SiO,), 

simples inossilicatos 

Cadeia 2e3 БО" 4:11 Anfibólios Tremolita, 

dupla Ca(0H),Mgs(Si 0,1)» 

Folha 3 510% 2:5 Filossilicatos Talco, 
Mg;(Si,05),(0H), 

Covalente 4 510, 1:2 Sílicas, Quartzo, 510, 

reticular tectossilicatos 


Covalente 4 AISO, Variável Feldspatos Albita, NaAlSi; O, 


reticular ou 
А,5,0,- 


EXEMPLO 22.2 Composição e Balanceamento de Carga nos Silicatos 


O silicato crisólita é um anfibólio com a fórmula Mg6Si40 (OH). 
Utilize o balanceamento de carga para calcular o valor de x na fórmula. 


SOLUÇÃO 


A unidade de silicato dos anfibólios é o 51,0. A fórmula tem seis íons 
Mg” para uma carga total de 12+. Para balancear, você precisa 
adicionar outra carga 6- à carga 6- do silicato. Portanto, adicione 6 íons 


OH à fórmula da crisólita, dando uma fórmula de Mg¿S1,0,/(OH),. 
EXERCÍCIO DE REVISÃO 22.2 


Utilize o balanceamento de carga para calcular quantos fons hidróxido existem na fórmula do 
mineral pirofilita, Al,(Si,05);(OH),. 


PROCEDIMENTO 
PARA... 


Prever Tipos de Estrutura 
de Silicatos e Explicar o 
Balanceamento da Carga 


Determine a proporção entre 
Si e O na fórmula. 


Faça a correspondência da 
proporção Si: O com o tipo de 
silicato na Tabela 22.2. 


Determine a carga aniônica 
total. 


Determine a carga catiônica 
total e mostre que ela se 


EXEMPLO 22.3 


Previsão de Estruturas de 
Silicatos 


Preveja a estrutura do silicato 
para o mineral espudomeno, 
LiAISi,0,, e mostre que а 
fórmula tem carga neutra. 


SOLUÇÃO 
Si:0=1:3 


Uma proporcáo 1:3 é uma 
cadeia simples, um piroxénio 
(ou inossilicato). 


Cada grupo 510, tem uma 
carga de 2—, e há dois grupos 
por fórmula; entáo, a carga 
aniónica total é 4—. 


0 cátion Li* tem uma carga 
1+ e o cátion АЃ* tem uma 


EXEMPLO 22.4 


Previsáo de Estruturas dos 
Silicatos 


Preveja a estrutura do silicato 
do mineral torveitita, SGSi,0;, 
e mostre que a fórmula tem 
carga neutra. 


SOLUÇÃO 
Si:0=2:7 


Uma proporção 2: 7 é um 
tetraedro duplo, um 
pirossilicato (ou sorossilicato). 


Cada grupo Si,0, tem uma 
carga de 6-, e há um grupo 
por fórmula; entáo, a carga 
aniónica total é 6—. 


Cada cátion escándio tem uma 
carga de 3+ para um total de 


ajusta à carga aniônica total. carga 3+ para um total de 6+, que se ajusta à carga 
4+, que se ajusta à carga aniônica. 
aniônica. 
EXERCÍCIO DE EXERCÍCIO DE 
REVISÃO 22.3 REVISÃO 22.4 
Preveja a estrutura do silicato Preveja a estrutura do silicato 
do mineral fenaquita, Be,Si0,, do mineral diopsida, 
e mostre que a fórmula tem CaMgSi,0,, e mostre que a 
carga neutra. fórmula tem carga neutra. 


22.40 Boro e Suas Extraordinárias Estruturas 


Os elementos do grupo 3A têm, cada um deles, um subnível preenchido e 
um elétron no subnível p. Essa configuração eletrônica impede que esses 
elementos do grupo principal, sobretudo o boro, atinjam facilmente um 
octeto completo. A maioria dos elementos desse grupo é de metais; no 
entanto, devido a seu pequeno tamanho e eletronegatividade maior, o 
boro comporta-se como um semimetal. Essas características conferem ao 
boro algumas propriedades especiais e resultam em um amplo conjunto 
de estruturas não comuns à maioria dos elementos. 


Boro Elementar 


A estrutura do boro elementar é complexa. O boro tem pelo menos cinco 
alótropos diferentes (estruturas diferentes com a mesma composição 
elementar). A estrutura de cada alótropo é baseada em um icosaedro 
(Figura 22.9), uma figura geométrica contendo 20 faces triangulares, 
unidas em 12 vértices, e que é quase esférica. Doze átomos de boro 
ocupam os 12 vértices. Cada alótropo diferente liga os icosaedros de 
maneiras diferentes. Todos eles têm átomos de boro no lado externo dos 
icosaedros que unem os icosaedros por ponte. 


FIGURA 22.9 Icosaedro de B42 Um icosaedro contém 20 faces triangulares que são 
conectadas em 12 vértices. O boro elementar forma diversas estruturas diferentes, cada 
qual fundamentada na unidade icosaédrica básica. 

O boro é raro na crosta terrestre, compondo menos de 0,001 % em 
massa. No entanto, por ser altamente concentrado em vários depósitos 
em torno do mundo, pode ser extraído em grandes quantidades. O maior 
depósito ocorre em uma mina em Boron, Califórnia, que funciona 
continuamente há mais de 135 anos. O boro de ocorrência natural sempre 
ocorre em compostos e com frequência vem ligado ao oxigênio. Entre as 
principais fontes de boro estão os boratos de sódio, os quais incluem o 
bórax, Na,[B,Os(0H),]?8 H,O, e a quernita, Na,[B,¿O¿(OH),]?3 H,O. 
Outra fonte principal de boro é o borato de cálcio ou colemanita, 
Са,В,О.?5 HO. Em todos esses compostos, o boro está ligado em 
ânions poliatômicos. 


r 


Atualmente, o principal uso do boro é na manufatura do vidro. A 
adição de óxido de boro ao vidro de óxido de silício altera a expansão 
térmica do vidro, o que é importante para vidraria destinada ao 
aquecimento. Quando o vidro é aquecido, a aresta externa do vidro 
aquece-se e expande-se mais rapidamente do que a aresta interna, criando 
uma tensão que pode resultar em rachadura. A adição de óxido de boro 
ao vidro reduz a expansão térmica, permitindo ao vidro (chamado de 
vidro de borossilicato, ou Pyrex) ser aquecido sem se rachar. 


O boro elementar também é usado na indústria de energia nuclear. O 
boro absorve facilmente nêutrons e é utilizado em bastões de controle de 
reatores nucleares. Quando a reação nuclear precisa ser desacelerada, os 
bastões são inseridos no reator para absorver os nêutrons (veja a Seção 
19.7). 


Compostos de Boro-Halogênio: Tri-Haletos 


О boro forma muitos compostos de ligação covalente nos quais os 
átomos de boro se ligam uns aos outros. Em algumas formas, esses 
compostos são semelhantes àqueles em que o carbono se liga а ele 
mesmo covalentemente; no entanto, as estruturas são diferentes porque o 
boro é menos eletronegativo e só tem três elétrons de valência. Lembre- 
se, do começo desta seção, de que o boro elementar tem tendência a 
formar estruturas aglomeradas poliédricas. O boro também tende a 
formar compostos deficientes em elétrons (compostos onde falta ao boro 
um octeto). 


Os haletos de boro têm a fórmula geral BX; e possuem uma estrutura 

triangular plana. 
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As ligações dos tri-haletos de boro são mais fortes e mais curtas do que 
uma ligação simples típica, o que pode ser explicado utilizando a teoria 
da ligação de valência e a hibridização. O átomo de boro utiliza orbitais 
hibridizados sp? para formar ligações sigma com os três átomos de 
halogênio. Como os três elétrons de valência do boro são utilizados para 
formar ligações sigma, o terceiro orbital p do boro é um orbital vazio que 
é perpendicular ao plano triangular da molécula. Cada átomo de 
halogênio tem um orbital p preenchido, também perpendicular ao plano 
triangular da molécula. O orbital p vazio no átomo do boro pode se 
sobrepor com orbitais p preenchidos dos halogênios, formando uma 
segunda ligação do tipo covalente coordenada. No ВСІ,, por exemplo, o 
boro e o cloro são unidos por ligações que se assemelham a uma ligação 
dupla. Assim como as ligações duplas normais, a ligação boro-cloro é 
mais curta e mais forte do que uma ligação simples. 


Os tri-haletos de boro são ácidos de Lewis fortes. Por exemplo, o BF; 
reage com o NH; de acordo com a reação ácido-base de Lewis, vista a 
seguir: 

BFs(g) + :NHx(e) —> Е;В:МНу(5) 
Os tri-haletos de boro agem como ácidos de Lewis em muitas геасбе$ 
orgánicas, como aquelas em que os alcoóis ou ácidos sáo convertidos em 
ésteres. Na água, os tri-haletos hidrolisam-se formando soluções ácidas, 
conforme as seguintes reações: 


ВЕ; + HO —> ВЕ;.,.Н›О —> BF,0H (ag) + H'(aq) 
4 BF, + 3 HO —> ЗН” + 3 BF, (aq) + B(OH)x(ag) 
ВСІ; + 3H0 ——> B(OH)x(aq) + 3H (ag) + З CI (ag) 


Compostos de Boro-Oxigênio 


O boro forma ligações muito fortes com o oxigênio em estruturas que 
contêm estruturas triangulares de ВО,. A fórmula da estrutura cristalina 
do boro e oxigênio é B,O,. Nesse composto, as estruturas triangulares de 
BO, unem-se formando anéis hexagonais interligados de B¿O, (Figura 
22.10). Cada anel hexagonal tem um átomo de boro em cada um de seus 
seis vértices e um átomo de oxigênio no meio de cada um dos seis lados. 
O composto B,O, funde-se a 450 °С. Se o B,O; fundido resfria 
rapidamente, ele forma um vidro (um sólido amorfo). O vidro ainda 
contém muitos anéis hexagonais interligados de B¿O,, mas não tem a 
ordem de longo alcance do cristal. O óxido de boro fundido dissolve 
muitos óxidos de metal e o óxido de silício, formando vidros de muitas 
composições diferentes. 
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FIGURA 22.10 Estrutura do B203 О B20; cristalino consiste em estruturas 
triangulares de ВО» que formam anéis hexagonais de BgOg. 


Compostos de Boro-Hidrogênio: Boranos 


Compostos constituídos de boro e hidrogênio, chamados de boranos, 
formam muitas estruturas singulares de aglomerados, na forma de gaiola 
e na forma de rede. Os closo-boranos têm fórmula В,Н,2 e formam 
poliedros completamente fechados com arestas triangulares; duas dessas 


estruturas são apresentadas na Figura 22.11. Um átomo de Бого, com um 
átomo de hidrogênio ligado, ocupa cada um dos vértices dos poliedros. O 
closo-borano com a fórmula B,,H,;? tem a forma icosaédrica completa 
que o boro elementar tem, mas inclui átomos de hidrogênio adicionados. 


Se ao poliedro do borano falta um ou mais átomos de boro, átomos de 
hidrogênio extras ligam-se à estrutura para tornar neutro o borano. Os 
pesquisadores identificaram mais de 35 boranos neutros estruturalmente 
diferentes, variando desde o B,H, até o BH»; Podemos classificar esses 
boranos neutros com base nas suas formulas químicas diferentes. Os 
nido-boranos, que recebem esse nome oriundo da palavra latina nidus = 
ninho, têm a fórmula B,H, + 4. Consistem em uma gaiola de átomos de 
boro à qual falta um vértice. Os aracno-boranos (nome originário do 
grego arakne, para teia de aranha) têm a fórmula B,H, +6, e consistem 
em uma gaiola de átomos de boro à qual faltam dois ou três vértices. 
Exemplos de nido-borano e de aracno-borano são apresentados na Figura 
22.12. 


closo-Boranos 


FIGURA 22.11 Estruturas dos closo-Boranos As estruturas dos closo-boranos formam 
poliedros fechados com faces triangulares. Nesta figura, cada esfera representa uma 
unidade BH. O BeH” tem forma octaédrica (bipiramidal quadrada). O BH? tem 
forma bipiramidal pentagonal. 


Um nido-borano Um aracno-borano 


FIGURA 22.12 Nido-Boranos e Aracno-Boranos A estrutura dos nido-boranos forma 
uma gaiola à qual falta um átomo de boro de um vértice. A estrutura dos aracno- 
boranos formam uma teia à qual falta mais de um boro de um vértice. 

Os boranos não apenas formam estruturas interessantes, mas também 
são valiosos como catalisadores em reações orgânicas. Por exemplo, a 
adição de um alqueno a um diborano forma um alcano ligado ao átomo 
de boro. O alcano pode ser clivado a partir do boro, resultando em uma 
reação de hidrogenação líquida como a que mostramos a seguir, a qual 
pode ser realizada em condições suaves (temperatura mais baixa): 

ВН) + 6 CH, =CHCHyx(g) э 2 B(CH,CH),CH3)x(1) 


22.5 Carbono, Carbetos e Carbonatos 


Os elementos do grupo 4А exibem a ligação mais versátil de todos os 
elementos. Conforme vimos no Capítulo 20, o carbono tem a capacidade 
de se ligar com outros átomos de carbono e com outros poucos 
elementos, formando uma ampla variedade de compostos orgânicos. Tais 
compostos são as moléculas da vida, que examinamos no Capítulo 21. 
Aqui vamos nos concentrar no carbono elementar e nos compostos do 


carbono, que são conhecidos como inorgánicos (em vez de orgânicos). 


Carbono 


O carbono elementar existe em várias formas diferentes. Duas formas 
cristalinas de ocorrência natural bem conhecidas do carbono são a 
grafita e o diamante. Os depósitos de grafita ocorrem, em sua maioria, 
em minas, na Ásia Oriental e no Canadá. A estrutura da grafita, 
apresentada na Figura 22.13, consiste em folhas planas de átomos de 
carbono ligadas na forma de anéis hexagonais interligados. Embora 


sejam fortes as ligações covalentes no interior das folhas, as interações 
entre as folhas são fracas, permitindo que as camadas de grafita deslizem 
facilmente uma sobre a outra, tornando a grafita um bom lubrificante. Os 
elétrons da rede de ligação pi estendida no interior de uma folha tornam a 
grafita um bom condutor elétrico, no sentido do plano das folhas. Devido 
à sua relativa estabilidade e propriedades elétricas, a grafita é empregada 
em eletrodos e em aplicações eletroquímicas e em elementos de 
aquecimento nos fornos. 


A massa específica da grafita é 2,2 g/cm”. Sob alta pressão, os átomos 
de carbono da grafita sofrem rearranjo formando o diamante, que tem 
uma massa específica mais alta, de 3,5 g/cm*. O diamante forma-se 
naturalmente quando o carbono é exposto a altas pressões nas 
profundezas do subsolo. Através de movimentos da crosta terrestre, o 
diamante sobe à superfície. A maioria dos diamantes é encontrada na 
África, principalmente na região do Congo e na África do Sul. Os 
primeiros diamantes sintéticos foram produzidos nos anos 40, com a 
utilização de pressões de 50.000 atm e uma temperatura de 1600 °С. A 
estrutura do diamante consiste em átomos de carbono ligados a outros 
quatro átomos de carbono nos vértices de um tetraedro (Figura 22.14). 
Essa ligação estende-se por três dimensões, formando moléculas 
gigantescas descritas como sólidos covalentes reticulares (veja a Seção 
11.12). 
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Por que as altas pressões favorecem a formação do diamante a partir da 
grafita? 


FIGURA 22.13 Estrutura da Grafita Os átomos de carbono da grafita ligam-se 
fortemente no plano dos átomos de carbono, porém ligam-se fracamente entre as 
folhas. 


FIGURA 22.14 Estrutura do Diamante A estrutura do diamante tem os átomos de 
carbono nos vértices de um tetraedro, cada um ligado a outros quatro átomos de 
carbono. 

O diamante é muito duro e um excelente condutor de calor. 
Consequentemente, o maior uso de diamantes é para abrasivos e 
ferramentas cortantes. Os diamantes pequenos são utilizados na borda 
cortante das ferramentas, tornando essas bordas muito mais duras е 
dando a elas uma vida útil maior. Os diamantes naturais são valiosos 
como pedras preciosas, por seu brilho e por serem relativamente inertes. 


O carbono também ocorre naturalmente em formas não cristalinas. O 
carvão mineral não cristalino forma-se a partir da decomposição de 
material vegetal antigo que ficou enterrado por milhões de anos; durante 
esse período de tempo ele passou por um processo chamado 
carbonização. A reação de carbonização, que ocorre sob alta pressão na 
presença de água e na ausência de ar, remove a maior parte do hidrogênio 
e oxigênio (que são perdidos na forma de gases voláteis, como o metano 
e a água) dos compostos orgânicos originais que compunham a planta. O 
carvão mineral resultante contém uma mistura de vários hidrocarbonetos 
e partículas ricas em carbono. É extensivamente extraído e utilizado 
como fonte de energia em todo o mundo. Os tipos de carvão mineral são 
classificados segundo a quantidade de carbono e outros elementos que 
eles contêm, conforme mostra a Tabela 22.3. 


Entre os tipos de carvão mineral listados na Tabela 22.3, a antracita 
tem o mais alto teor de carbono e, como consequência, produz mais 


energia por massa quando queimada. O carvão mineral betuminoso 
também apresenta uma quantidade relativamente elevada de carbono; 
além disso, tem altos níveis de enxofre, o que resulta em maior formação 
de óxidos de enxofre quando esse tipo de carvão mineral é queimado. Os 
óxidos de enxofre são os poluentes que criam a chuva ácida (veja as 
Seções 3.6 e 15.12). 


O aquecimento do carvão mineral na ausência de ar forma um sólido 
chamado coque que é constituído principalmente de carbono e cinzas. O 
coque é utilizado na indústria siderúrgica para a redução do minério de 
ferro a ferro. Em um alto-forno, o carbono do coque é oxidado formando 
monóxido de carbono, que reduz o ferro no óxido de ferro, conforme as 
seguintes reações: 

О (0) + C(s) — COs(g) 


coque 


COs(g) + C(s) — 2 CO(g) 


coque 


Ее,О;(5) T 3 CO(g) —>$ 2 Fe(s) + 3 СО»(г) 


O aquecimento da madeira na ausência de ar produz o carvão 
vegetal. Assim como o carvão mineral, o carvão vegetal contém uma alta 
quantidade de carbono livre amorfo e é usado como combustível comum 
para grelhas ao ar livre. O carvão vegetal retém a forma global geral da 
madeira original, mas o processo cria muitos vazios, resultando em uma 
massa específica muito mais baixa. Os vazios no interior do carvão 
vegetal criam uma grande área superficial, que torna o carvão vegetal útil 
para filtração. As impurezas de um líquido ou gás adsorvem na superfície 
do carvão vegetal, à medida que o líquido ou o gás flui através dos poros 
do carvão vegetal. 


TABELA 22.3 Composição Aproximada dos Principais Tipos de Carvão Mineral 


Tipo de 

Carvão C Livre (% C Total (% H (% em 0 (% em S (% em 
Mineral em mol) em mol) mol) mol) mol) 
Lignito 22 71 4 23 1 
Betuminoso 60 80 6 8 5 


Antracita 88 93 3 3 1 


Os pneus automotivos são negros, devido ao negro de fumo que é adicionado para reforçar os 
pneus e manter a flexibilidade. 

As partículas muito finas de carbono com altas áreas de superfície 
são chamadas de carvão ativado, ou carvão vegetal ativado. A grande 
área superficial das partículas, maior que 10° m?/g, torna as partículas 
extremamente eficientes na adsorção de outras moléculas em sua 
superfície. O carvão ativado é obtido pelo aquecimento de carbono 
amorfo em vapor d'água, que quebra os grãos em tamanhos menores е 
remove quaisquer outros materiais adsorvidos na superfície. O carvão 
ativado é utilizado para filtrar impurezas de um gás e como agente 
descolorante, removendo impurezas que descolorem produtos orgânicos, 
como o açúcar ou a farinha de trigo. 


Fuligem é uma forma amorfa de carbono que se origina durante a 
combustão incompleta de hidrocarbonetos; sua presença é indicada pela 
fumaça azul ou negra. O monóxido de carbono tóxico também se forma 
no processo. 

H,C,(s) + Og) ——> H,O(g) + СО,(#) + CO(g) + C(s) 


fuligem 


O negro de fumo, uma forma pulverizada, fina, de carbono, é um 
componente da fuligem. Mais de um milhão de toneladas de negro de 
fumo, um reforçador de pneus de borracha, são utilizadas diariamente na 
produção de pneus. A cor negra dos pneus dos automóveis se deve aos 
vários quilogramas de negro de fumo no interior de cada pneu, mais de 
25 % da massa do pneu típico. 


Nos anos 1980, os pesquisadores descobriram uma nova forma de 
carbono quando buscavam um laser potente em uma superfície de grafita. 
Ela ocorre em aglomerados com a forma de uma bola de futebol de 60 


átomos de carbono (Се). Os átomos originam anéis de carbono com 5 e 6 
membros envolvidos em uma estrutura icosaédrica de 20 faces (Figura 
22.15). O composto recebeu o nome de buckminsterfulereno, em 
homenagem a R. Buckminster Fuller, um engenheiro e arquiteto do 
século XX que defendia a construção de prédios utilizando uma forma de 
domo geodésico estruturalmente resistente que ele patenteou. 


Desde então os pesquisadores identificaram aglomerados de carbono 
semelhantes ao С, contendo desde 36 até mais de 100 átomos de 
carbono. Como classe, todos esses aglomerados de carbono são 
chamados de fulerenos е apelidados de futebolenos. À temperatura 
ambiente, os fulerenos sáo sólidos negros — os aglomerados individuais 
são mantidos juntos por forças de dispersão. Os fulerenos são algo 
solúveis em solventes apolares, e os diferentes fulerenos formam 
soluções de diferentes cores. 


Os pesquisadores também sintetizaram longas estruturas de carbono 
chamadas de nanotubos, que consistem em folhas de anéis de С, 
interligados, que assumem a forma de um cilindro (como um rolo de tela 
de galinheiro). Um nanotubo é representado na imagem da capa frontal 
deste livro. Os primeiros nanotubos descobertos consistiam em tubos 
com paredes duplas de anéis de C¿ com as extremidades fechadas. As 
extremidades dos tubos podem ser abertas quando eles são aquecidos em 
condições apropriadas. Os pesquisadores também introduziram sais e 
compostos organometálicos nos nanotubos e conseguiram formar alguns 
compostos geralmente instáveis no interior dos nanotubos. A descoberta 
desses materiais abre uma nova rota sintética para a produção de novas 
substâncias químicas. 


Hoje em dia, dois tipos gerais de nanotubos podem ser produzidos: 
(1) nanotubos de parede simples (sigla em inglês, SWNT), que têm uma 
camada de anéis de С, interligados formando as paredes, е (2) nanotubos 
de paredes múltiplas (sigla em inglês, MWNT), que têm camadas 
concêntricas de anéis de С, interligados formando as paredes. Além 
disso, os pesquisadores puderam formar nanofitas pelo fatiamento de 
nanotubos abertos. Esses três tipos de nanotubos são apresentados na 
Figura 22.16. 


FIGURA 22.15 О Сеит Domo Geodésico A estrutura do Сс assemelha-se ao 
domo geodésico de Buckminster Fuller. 


(a) Nanotubo de ic simples (SWNT) 


(c) Na nofita de grafeno 
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FIGURA 22.16 Novas Estruturas de Carbono (a) um nanotubo de parede simples, (Б) 
um nanotubo de paredes múltiplas, (с) uma nanofita de grafeno. 


Os nanotubos são 100 vezes mais resistentes do que o aço, tendo 
somente dezesseis avos de sua massa específica. Consequentemente, os 
nanotubos de carbono sáo usados comercialmente para aplicativos leves 
que exigem resisténcia, como tacos de golfe e estruturas de bicicletas. 
Quando os nanotubos sáo enfileirados paralelamente um ao outro, um 
feixe de tubos forma um “fio” com resisténcia elétrica muito baixa. Esses 
fios finos elevam a possibilidade de produzir dispositivos eletrónicos 
incrivelmente pequenos. Por exemplo, a capa frontal deste livro ilustra 
uma imagem na qual a condução de corrente elétrica através de um 
nanotubo é utilizada para detectar proteínas e suas interações com outras 
proteínas em tempo real. Outras aplicações incluem o uso dos nanotubos 


e futebolenos para produzir nanomáquinas. A Figura 22.17 apresenta um 
nanocarro que tem futebolenos como suas rodas. O carro pode, de fato, 
rolar através de uma superfície atômica, e é tão pequeno que 20.000 
desses carros, enfileirados, ocupariam a espessura de um fio de cabelo 
humano. 


FIGURA 22.17 O Nanocarro Este nanocarro tem futebolenos como rodas e pode rolar 
através de uma superfície atômica. 


Carbetos 


Os compostos binários constituídos de carbono combinado com 
elementos menos eletronegativos são carbetos. Classificamos os 
carbetos em três categorias gerais: iônicos, covalentes e metálicos. Todos 
os tipos de carbetos têm algumas propriedades compartilhadas; eles são 
materiais extremamente duros, com altos pontos de fusão. 


Carbetos lônicos Compostos constituídos de carbono e um metal de 
baixa eletronegatividade, como um metal alcalino ou um metal 
alcalinoterroso, são carbetos iônicos. A maioria dos carbetos iônicos 
contém o íon dicarbeto, C,?, comumente chamado de íon acetileto. Por 
exemplo, o carbeto de cálcio tem a fórmula CaC, e uma estrutura 
semelhante à do NaCl (Figura 22.18). 


O carbeto de cálcio forma-se pela reação do óxido de cálcio com o 
coque em um forno elétrico. 
CaO(s) + 3 C(s) —» СаС (5) + CO(g) 


Os carbetos iônicos reagem com água, formando o acetileno. Por 
exemplo, o carbeto de sódio reage com água segundo a reação mostrada 
a seguir: 

NasCs(s) + 2 H,0(1) —> 2 NaOH(ag) + С.Н) 


No passado, o carbeto de cálcio era usado como fonte de acetileno (que é 
altamente inflamável) para iluminação. O CaC, sólido reage com água, 


liberando gás acetileno, que era queimado para utilização em faróis de 
automóveis e lamparinas para minas. Transportar o carbeto de cálcio 
sólido era mais conveniente e seguro do que transportar o gás inflamável. 


FIGURA 22.18 Estrutura do Carbeto de Cálcio Na estrutura tipo NaCl do CaC,, os 
іопѕ dicarbeto ficam nas posições dos íons cloreto, tornando a estrutura ligeiramente 
não cúbica. 
Carbetos Covalentes Compostos constituídos de carbono e não 
metais ou metaloides de baixa eletronegatividade são carbetos 
covalentes. O carbeto covalente mais importante é o carbeto de silício 
(SiC), um material muito duro. Anualmente são produzidas mais de 
500.000 toneladas de carbeto de silício, principalmente para uso como 
material abrasivo no corte e polimento de metais. Em um processo 
análogo à formação do carbeto de cálcio, o carbeto de silício forma-se 
pela reação do óxido de silício com o coque a altas temperaturas. 

SiOx(s) + 3 C(s) —> SiC(s) + 2 CO(g) 


Recentemente, foi desenvolvida uma forma de SiC com qualidade de 
pedra preciosa, chamada de moissanita (ou moissanite, ou 
carborundum). A moissanita é descrita como mais brilhante do que todas 
as outras pedras preciosas, inclusive os diamantes. No entanto, a 
moissanita custa muito menos que o diamante e, consequentemente, é 
vendida como substituta do diamante (assim como a substituta mais 
comum do diamante, a zircónia cúbica, ZrO,). A moissanita foi 


identificada pela primeira vez, em pequenas partículas, na cratera do 


impacto do meteorito de Diablo Canyon, no Arizona, Estados Unidos, е 
é, às vezes, anunciada como “um presente das estrelas”. 


Carbetos Metálicos Compostos constituídos de carbono e metais que 
têm uma rede metálica com buracos pequenos o suficiente para encaixar 
átomos de carbono são carbetos metálicos. Os carbetos metálicos retêm 
muitas propriedades metálicas, como alta condutividade elétrica, mas são 
mais resistentes, mais duros e menos maleáveis do que seus metais 
correspondentes. Por exemplo, a adição de carbono ao aço aumenta sua 
dureza pela formação de regiões de cementita (Fe;C) na matriz do aço. O 
carbeto de tungstênio (WC) é um carbeto metálico empregado em 
ferramentas de corte. 
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Esta microfotografia mostra a cementita (regiões escuras) no aço. 


Óxidos de Carbono 


O carbono forma dois óxidos estáveis, o monóxido de carbono e o 
dióxido de carbono. Nossa atmosfera contém cerca de 0,04 % de dióxido 
de carbono em volume. As plantas utilizam o dióxido de carbono para 
produzir açúcares durante a fotossíntese. 

6 COXg) + 6 H,0(g) —> CH 045) + 6 0x2) 


O dióxido de carbono retorna à atmosfera via respiração animal, 
decomposição de plantas e animais e (na história moderna) combustão de 
combustíveis fósseis. Como o dióxido de carbono é altamente solúvel na 
água, os oceanos do mundo agem como reservatório de CO,, mantendo a 
quantidade de CO,, na atmosfera, geralmente estável. No entanto, 
conforme vimos na Seção 6.10, o aumento da combustão de 
combustíveis fósseis no último século elevou a quantidade de CO, na 
atmosfera em torno de 25 %. 


Lembre-se, da Seção 11.8, de que o CO; tem um ponto triplo a -57 
°С e 5,1 atm. Portanto, à pressão atmosférica, a fase líquida do CO, não 
existe. O dióxido de carbono sólido se sublima diretamente à fase gasosa 
quando aquecido, razão pela qual o CO; sólido é chamado de “gelo- 
seco”. 


O monóxido de carbono (CO) é um gás incolor, inodoro e insípido. O 
ponto de ebulição do monóxido de carbono é —192 °С à pressão 
atmosférica, e o CO é apenas muito ligeiramente solúvel em água. O 
monóxido de carbono é tóxico porque interfere na capacidade de a 
hemoglobina se ligar ao oxigênio, conforme vimos logo no início deste 
livro (veja a Seção 1.1). Diferentemente do dióxido de carbono, que é 
muito estável, o monóxido de carbono é relativamente reativo, podendo 
ser utilizado como agente redutor. Por exemplo, o monóxido de carbono 
reage com oxigênio e óxidos metálicos formando dióxido de carbono. 

2 CO(g) + O(g) ——> 2 COx(g) 
CO(g) + CuO(s) —> COs(g) + Cu(s) 


O monóxido de carbono também reduz muitos não metais, produzindo 
compostos com a forma reduzida do não metal. 
CO(g) + Cly(g) — COCh(g) 
CO(g) + S(s) —— COS(g) 

O produto da primeira reação listada é o fosgênio (COCL), também 
conhecido como cloreto de carbonila, um gás venenoso que foi utilizado 
na Primeira Guerra Mundial como arma química. O fosgênio agora é 
uma substância química industrial, importante na produção dos 
policarbonatos. O produto da segunda reação, o sulfeto de carbonila 
(COS), é um fungicida (substância que mata fungos). 


Carbonatos 


Quando o dióxido de carbono se dissolve na água, ele forma ácido 

carbônico (H,CO,). Sendo um ácido fraco, o ácido carbónico ioniza-se 

parcialmente em hidrogenocarbonato (ou bicarbonato) e carbonato. 
СО»(ад) + H,0(1) == HCO, (ад) 


ácido carbônico 


H,COx(aq) == H*(ag) + HCO; (aq) == 2 H*(aq) + СО? (ag) 
1 


hidrogenocarbonato carbonato 


Lembre-se, da Seção 12.4, de que a solubilidade do dióxido de carbono, 
assim como a de outros gases, aumenta com o aumento da pressão. O 
dióxido de carbono sob alta pressão torna os refrigerantes carbonatados. 
Na maioria das condições, menos do que 0,5 % do dióxido de carbono 
dissolvido reage com a água, formando ácido carbônico. Isso deixa a 
maior parte do dióxido de carbono na forma de moléculas de gás 
dissolvido; assim, o refrigerante não adquire muito do gosto azedo do 
ácido. 

O cristal de carbonato de sódio hidratado, М№а,СО;?10 H,O, é 
conhecido como soda. Quando a soda é aquecida, a água de hidratação é 
liberada formando o carbonato de sódio anidro estável, Na,CO,. Todos os 
íons de metais alcalinos formam carbonatos estáveis que permanecem 
estáveis, mesmo quando aquecidos. Todos os carbonatos produzem 
soluções básicas quando adicionados à água, porque os íons carbonato 
ionizam facilmente a água (conforme apresentado, com mais detalhes, па 
Seção 15.8). 

Na,COx(s) — 2 Na'(aq) + CO; (ag) 
COZ (ag) + HO) ——> HCO; (aq) + OH (ag) 


O bicarbonato de sódio (NaHCO;) é o fermento químico. Quando 
aquecido, o bicarbonato de sódio libera dióxido de carbono gasoso, razão 
pela qual seu uso em pastelaria ajuda a crescer a massa. 

2 NaHCO:(s) —> Na,COx(s) + HOM + COx(g) 


O fermento em ро é uma mistura de NaHCO, e um ácido. Os dois 
componentes da mistura sáo mantidos sem reagirem com amido. No 
entanto, quando é adicionada арпа а mistura, os dois componentes se 
dissolvem e reagem, produzindo o dióxido de carbono, que forma bolhas 
de gás em produtos de pastelaria. Vocé pode realizar um teste simples 
para determinar se o fermento em pó ainda está bom (isto é, se o ácido já 
não reagiu lentamente com o bicarbonato de sódio), colocando um pouco 
de água em ebulição sobre uma pequena amostra do fermento em pó. Se 
a água quente produzir bolhas, então o fermento em pó ainda está ativo. 
Alka-Seltzer é outro produto de consumo comum que utiliza o 
bicarbonato de sódio, nesse caso misturado com ácido cítrico e aspirina. 
Quando imersos em água, o ácido e o carbonato reagem produzindo 
dióxido de carbono, resultando a familiar efervescência. 


тм Ed . r . . È . ГА Ф . 
O Alka-Seltzer contém bicarbonato de sódio misturado com ácido cítrico e aspirina. Quando 
colocada em água, o ácido e o carbonato reagem. 


Associaçã fíceitiual 22.2 solubilidade dos Carbonatos 


Conforme vimos no Capítulo 4, os carbonatos de íons metálicos que não 
os do grupo 1А são insolúveis em água. Que ação aumentaria sua 
solubilidade? 

(a) adicionar ácido à solução 

(b) adicionar base à solução 


(c) aumentar a quantidade de carbonato sólido na solução 


22.6 Nitrogênio e Fósforo: Elementos Essenciais à Vida 


Os elementos do grupo 5A abrangem desde o nitrogênio e o fósforo não 
metálicos até o bismuto metálico. O nitrogênio e o fósforo são não 
metais; não conduzem eletricidade e formam óxidos ácidos. Ambos têm 
configurações eletrônicas 52°; no entanto, suas propriedades químicas 
são muito diferentes. O fósforo é muito maior e menos eletronegativo; 
ele também tem orbitais d disponíveis para ligação. 


Nitrogênio e Fósforo Elementares 


O nitrogênio foi identificado em 1772, е o fósforo, em 1669. О 
nitrogênio elementar é um gás diatômico que constitui aproximadamente 
78 % da atmosfera da Terra em volume (veja a Seção 5.6). Para se obter 
nitrogênio elementar, o ar é resfriado abaixo de —196 °С, o que faz com 
que ele se liquefaça. Quando o ar líquido é aquecido ligeiramente, o 
nitrogênio borbulha, deixando o oxigênio líquido (que entra em ebulição 
à temperatura mais alta de —183 °С). A passagem do gás vaporizado 
sobre cobre metálico aquecido purifica o nitrogênio, removendo o 
oxigênio residual (que reage com o cobre formando CuO). O nitrogênio 
gasoso também pode ser separado dos outros gases atmosféricos pela 
passagem do ar através de certos materiais de silicato chamados zeólitas, 
que possuem canais de diâmetro exatamente certo para separar moléculas 
de gás de tamanho diferente. Algumas fontes minerais de nitrogênio são 
o salitre (КМО) e o salitre do Chile (NaNO»). 


Conforme vimos anteriormente na Seção 9.5, as moléculas de 
nitrogênio têm uma ligação tripla entre os dois átomos de М. A força da 
ligacáo tripla torna o М» muito estável, e as tentativas de quebrar a 
ligação não tiveram sucesso comercial. Quando o nitrogênio gasoso é 
aquecido com oxigênio ou hidrogênio, forma-se óxido nítrico (NO) ou 
amônia (NHs;), respectivamente, com baixos rendimentos. Quando o 
nitrogênio gasoso é aquecido com metais ativos, formam-se nitretos 
metálicos. No entanto, afora isso, o nitrogênio gasoso é relativamente 
não reativo. 


A estabilidade do nitrogênio elementar torna-o útil na criação de uma 
atmosfera protetora para evitar a oxidação em muitos processos 
industriais. Por exemplo, os fornos industriais empregam uma atmosfera 
de nitrogênio para calcinar (manter em temperaturas elevadas abaixo do 
ponto de fusão) produtos feitos de metal, e reações químicas sensíveis ao 
oxigênio são realizadas em uma atmosfera de nitrogênio. O nitrogênio 
ainda é utilizado para preservar uma variedade de alimentos. 


O fósforo elementar foi isolado pela primeira vez, acidentalmente, na 
urina, quando Henning Brand, um médico e alquimista do século XVII, 
em Hamburgo, Alemanha, estava destilando urina em uma tentativa 
pouco fundamentada de obter ouro a partir do líquido dourado. Em vez 
disso, a forma elementar do fósforo que ele obteve era um sólido branco, 
ceroso e inflamável, chamado de fósforo branco. O fósforo branco é 


altamente tóxico para o ser humano. Por mais de cem anos, os compostos 
na urina que contêm fósforo foram a principal fonte de fósforo elementar. 
No entanto, atualmente, o fósforo é obtido de um mineral de fosfato de 
cálcio chamado apatita, [Cax(PO,),]. O mineral é aquecido com areia е 
coque em um forno elétrico. 

2 Са;(РО,)(5) + 6 510,(5) + 10 C(s) —> Pág) + 6 CaSiOx(1) + 10 CO(g) 

apatita areia coque fósforo branco 

O produto desejado, o fósforo branco, espontaneamente queima-se ao ar; 
normalmente é estocado sob água para evitar seu contato com o ar. 


O fósforo branco consiste em moléculas de P, em uma forma 
tetraédrica, com os átomos de fósforo nos vértices do tetraedro (Figura 
22.19). Os ângulos de ligação entre os três átomos de P em qualquer face 
do tetraedro são pequenos (60º) e tensionados, tornando a molécula de P, 
instável e reativa. 


р 


р 
FIGURA 22.19 Fósforo Branco О pequeno ângulo de ligação de 60º entre os átomos 


de fósforo nos vértices do tetraedro provoca uma grande tensão na estrutura e torna a 
molécula de P, instável. 


LD 


FIGURA 22.20 Fósforo Vermelho O fósforo vermelho consiste em cadeias de átomos 
de fósforo que formam estruturas amorfas. 

Quando aquecido a cerca de 300 °С na auséncia de ar, o fósforo 
branco muda ligeiramente sua estrutura para um alótropo diferente, 
chamado de fósforo vermelho, que é amorfo. A estrutura geral do 
fósforo vermelho é semelhante а do fósforo branco, exceto que uma das 


ligações entre dois átomos de fósforo no tetraedro é quebrada (Figura 
22.20). Os dois átomos de fósforo, então, unem-se a outros átomos de 
fósforo, produzindo cadeias que variam de estrutura. 


O fósforo vermelho não é reativo nem tão tóxico quanto o fósforo 
branco e, ainda que também seja inflamável, pode ser armazenado ao ar. 
O fósforo vermelho é usado comercialmente em cabeças de fósforos de 
segurança. Riscar a cabeça de fósforo em uma superfície produz calor 
suficiente (através do atrito) para acender o fósforo. A maioria dos 
fósforos que se riscam em qualquer lugar apresenta o composto de 
fósforo trissulfeto de tetrafósforo (P,S;) e um agente oxidante, o clorato 
de potássio (KCIO;). 


Um terceiro alótropo do fósforo é o fósforo negro. O fósforo negro é 
obtido pelo aquecimento do fósforo branco sob pressão. Essa forma de 
fósforo é, termodinamicamente, a mais estável, e, portanto, a menos 
reativa. O fósforo negro tem uma estrutura em camadas semelhante à da 
grafita. 


TABELA 22.4 Estados de Oxidação de Vários Compostos de Nitrogênio 


Compostos que Contêm Nitrogênio Estado de Oxidação 
NH, 3 

NH, -2 

H,NOH -1 

NH, -1 

N, 0 

№0 +1 

NO +2 

N,0,, №, +3 

NO, N,0, +4 


N,0,, HNO; +5 


Compostos de Nitrogênio 


O nitrogênio, com uma configuração eletrônica de valência 2522pº, pode 
ganhar três elétrons ou perder cinco elétrons para obter um octeto. O 
nitrogênio forma muitos compostos covalentes com estados de oxidação 
de —3 a +5, conforme mostrado na Tabela 22.4. 


Hidretos de Nitrogénio O hidreto de nitrogénio mais comum é a 
amônia (NH), o composto de odor forte em que o nitrogênio mostra seu 
estado mais baixo de oxidação (-3). A amônia é importante para o ser 
humano, pois reage com o ácido sulfúrico (ou ácido fosfórico) 
produzindo sais de amónio para fertilizantes. 

2 NHy(g) + Н50,(а4) —> (№НЏ),50 (ад) 


Por centenas de anos, materiais biológicos naturais, como o adubo 
animal, foram utilizados como fertilizantes contendo nitrogénio. Porém, 
nos anos 1800, o mineral de nitrato NaNO, contendo nitrogênio, foi 
descoberto no Chile (e recebeu o nome de salitre do Chile). Esse mineral 
de nitrato passou a ser uma importante fonte de fertilizante e tornou o 
Chile muito rico; no entanto, era uma fonte limitada; assim, os químicos 
continuaram buscando o desenvolvimento de uma nova fonte. 


A fonte ilimitada de nitrogénio óbvia é a atmosfera, mas a forte 
ligacáo tripla do nitrogénio elementar torna-o inútil para as plantas. Para 
ser utilizado como fertilizante, o nitrogénio elementar tem que ser fixado, 
o que significa que ele tem que ser convertido em um composto contendo 
nitrogênio, como o МН,. No entanto, a reação direta do gás nitrogênio 
com o gás hidrogênio formando amônia é muito lenta e produz baixos 
rendimentos de amônia em condições normais. 


Na(g) + 3 Нв) => 2 NHx(g) 


No início dos anos 1900, o químico alemáo, Fritz Haber, estudou as 
condições de equilíbrio dessa reação e mostrou que altas pressões e 
baixas temperaturas favoreciam o produto. Realizando a reação a uma 
pressão mais elevada e utilizando um catalisador para aumentar a 
velocidade da reação, o processo industrial para a produção de amônia a 
partir do nitrogênio e do hidrogênio gasosos — atualmente chamado de 
processo Haber-Bosch — tornou-se prático em meados dos anos 1930. 
Esse é o principal processo industrial para a produção de amônia e 


fixação do nitrogênio para muitas aplicações, inclusive fertilizantes е 
explosivos. 


A hidrazina (N,H,) é outro composto de nitrogênio e hidrogênio em 
que o nitrogênio tem um estado de oxidação negativo (-2). A hidrazina é 
o análogo, em nitrogênio, do peróxido de hidrogênio; tem uma ligação 
entre átomos de nitrogênio que é semelhante à ligação entre átomos de 
oxigênio no peróxido de hidrogênio (Figura 22.21). A hidrazina, assim 
como o peróxido de hidrogênio, é um líquido incolor. Todavia, enquanto 
o peróxido de hidrogênio é um potente agente oxidante, a hidrazina é um 
potente agente redutor, conforme mostrado nas reações vistas a seguir: 
МН) + 29,000) — Ng) + 49,000 М№Н(аф + 2L (aq) — Ng) + 4HiI(ag) 


-2 +1 +1 -1 0 +1-2 -2 +1 0 0 +1-1 
| ни Redução L.. Redução 
Oxidação Oxidação 


№Нц(а4) + 2 Pb?*(aq) — Ng) + 2 Pb(s) + 4H*(ag) 


-2 +1 +2 0 0 +1 
| кы Redução —}—# 
Oxidação 


O estado de oxidação de cada átomo aparece diretamente abaixo de seu 
símbolo. Observe que, em cada reação, o nitrogênio é oxidado e causa a 
redução do outro reagente. 


A azida de hidrogênio(ou ácido hidrazoico) (HN;) é um composto 
de nitrogênio e hidrogênio com uma proporção maior entre nitrogênio e 
hidrogênio do que a amônia ou a hidrazina. A amônia e a hidrazina são 
ambas básicas. 
N>Hy(aq) + HO) —> №Н;2 (ад) + OH (ag) 
NHx(ag) + HO() ——> МН (aq) + OH (ag) 


A azida de hidrogênio, ao contrário, é ácida, ionizando-se na água e 
formando o íon azida (№). 
HNx(aq) + H20(1) э H30 (ag) + Ny (ag) 


O íon № pode ser representado com as estruturas de ressonância 
apresentadas a seguir (cargas formais indicadas em vermelho). 


EN=n=N:) [мем] [NN] 
=] +1 =] 0 +1 -2 0 0 =] 


Como a estrutura mais à direita tem a menor quantidade de carga formal, 
ela é a que mais contribui para a estrutura híbrida. 


Hidrazina 
Q H 


02, 0-6 


Н 


Peróxido de hidrogênio 
FIGURA 22.21 Hidrazina e Peróxido de Hidrogênio A hidrazina forma uma estrutura 
semelhante ao peróxido de hidrogênio com uma ligação N—N no lugar da ligação O— 
O. 

A azida de hidrogénio é termodinamicamente instável, comparada 
com os seus elementos constituintes, e reage explosivamente produzindo 
hidrogénio e nitrogénio gasosos. 

2 HNx(1) —> Ho(g) + 3 Nx(2) 


O sal azida de sódio é um sólido estável á temperatura ambiente, mas, a 
temperaturas elevadas, ou com uma fagulha, ela forma rapidamente sódio 
elementar e nitrogénio gasoso. 

2 NaNx(s) — 2 Na(l) + 3 №) 


O grande volume de gás №, que se forma a partir de um pequeno volume 
de NaNx(s) é a base dos airbags dos automóveis. No entanto, a azida de 
sódio pura também forma sódio líquido, que é perigoso devido á sua alta 
reatividade. Assim, outros componentes, como o KNO; e o 810, são 
adicionados á mistura dos airbags para reagir com o sódio líquido. 
10 Ма() + 2 KNOx(s) —> К,0(5) + 5 Na,0(5) + Na(g) 
2 К,0(5) + 510,05) —> KySiO4(s) 
2 Na20(s) + 510,(5) —— NaySiO4(s) 
A reação global produz o grande volume de nitrogênio gasoso necessário 


para encher o airbag rapidamente, juntamente com os silicatos de 
potássio e de sódio inofensivos. 


Óxidos de Nitrogênio Em certas condições, principalmente 
temperaturas altas, o nitrogênio é oxidado formando uma série de 
diferentes óxidos. Por exemplo, durante tempestades com relâmpagos, o 
gás monóxido de nitrogênio (NO) se forma na atmosfera superior. 


relâmpago 


No(g) + Og) ——›2 NO(g) 


Outros óxidos de nitrogênio, como o dióxido de nitrogênio е o trióxido 
de dinitrogênio, formam-se a partir de oxidação adicional do monóxido 
de nitrogênio. 

2 NO(g) + O(g) — 2 NO(g) 

NO(g) + NOg) —> N30x(1) 
Todos os óxidos de nitrogênio são termodinamicamente instáveis e por 
fim decompóem-se em seus elementos constituintes e reagem formando 
compostos mais estáveis. No entanto, muitas dessas reações são 
cineticamente lentas; assim, alguns óxidos de nitrogênio persistem por 
longos períodos de tempo. 


O óxido de nitrogênio mais importante, devido à sua significância 
nos sistemas biológicos, é provavelmente o monóxido de nitrogênio 
(NO), também chamado de óxido nítrico. Em 1987, o monóxido de 
nitrogênio foi chamado de a molécula do ano pela revista Science, devido 
às diversas descobertas relacionadas a suas funções biológicas. Por 
exemplo, o NO auxilia o controle da pressão sanguínea através da 
dilatação dos vasos sanguíneos, é importante para a memória e a 
digestão, e desempenha papéis importantes na indução das ereções do 
homem e contrações uterinas das mulheres. A capacidade de ajustar os 
níveis de NO é uma função crucial dos medicamentos que tratam da 
disfunção erétil (como o Viagra). 


Anteriormente, nesta seção, aprendemos que o relâmpago forma NO 
na atmosfera. Nas Seções 3.6 e 15.12, vimos que o NO e o NO,, 
formados como subprodutos da combustão de combustíveis fósseis, estão 
entre os importantes precursores da chuva ácida. 


O monóxido de nitrogênio e o dióxido de nitrogênio são, ambos, 
radicais livres reativos (eles contêm elétrons desemparelhados). A baixas 
temperaturas, duas moléculas de NO, dimerizam-se, para formar о N,O,, 
emparelhando seus dois elétrons isolados. Se o N20, é aquecido, ele se 
decompõe de volta ao NO,. Consequentemente, o equilíbrio entre o NO, 
e o №О, é altamente dependente da temperatura, conforme vimos na 
Seção 14.9. 


calor 
N,04(g) — 2 NOx(g) 
incolor castanho-avermelhado 
O monóxido de dinitrogênio (N,0), também chamado de óxido nitroso, é 
um bom agente oxidante. Ele pode sustentar a combustão de metais 


ativos. 
Mg(s) + №0(0) ——> MgO(s) + No(g) 


O monóxido de dinitrogénio é instável quando aquecido, decompondo-se 
em nitrogênio e oxigênio gasosos. 


aquecimento 


O monóxido de dinitrogênio (frequentemente referido como gás 
“nitroso” ou gás hilariante) é empregado como anestésico por dentistas e 
para pressurizar dispensadores de alimentos (como dispensadores de 
creme batido). Comercialmente, o NO é produzido pela decomposição 


do nitrato de amônio. 


aquecimento 


NH4¿NOx(ag) —»› М„О(г) +2 Н,О(0 


Ácido Nítrico, Nitratos e Nitretos O ácido nítrico é um importante 
produto comercial do nitrogênio. Em um forno elétrico, o ácido nítrico 
forma-se a partir do nitrogênio e oxigênio gasosos. 

2 Ng) + 5 О,(в) + 2 H,0(g) — 4 HNOs(g) 


Esta reação é termodinamicamente favorável, mas cineticamente lenta. 
(O que aconteceria com nossa atmosfera, se essa reação fosse 
termodinâmica e cineticamente favorável?) Devido à baixa velocidade 
dessa reação, um processo mais eficiente, chamado de processo 
Ostwald, é utilizado para a produção comercial de ácido nítrico. 


A primeira etapa do processo Ostwald envolve a passagem do gás 
amônia sobre uma tela de metal quente, a 600-700 °С, para formar o NO 
gasoso. A tela é feita de metais como platina e ródio, que são bons 
catalisadores para essa reação. 


catalisador 


4 NHx(g) + 5042) ES 4 NO(g) + 6 H,O(g) 


Em seguida, é adicionado oxigênio extra para oxidar o NO a NO; gasoso, 
que, em seguida, é passado através de um spray de água formando o 
ácido nítrico. 

3 №О (6) + Н›О@() —> 2 HNO«() + NO(g) 


Essas etapas sáo semelhantes ao processo natural que forma a chuva 
ácida a partir dos gases NO e NO, na atmosfera. O NO gasoso produzido 
durante a última etapa pode ser reciclado de volta para formar mais NO, 
e, finalmente, mais HNO.. 


O ácido nítrico é um ácido forte, que se ioniza completamente па 
água. O ácido nítrico concentrado é 70 % em massa de ácido nítrico, ou 
16 М. Uma pequena fração do HNO; em um frasco de ácido nítrico 
concentrado reagirá com a água formando o NO,, um gás castanho- 
avermelhado que, em pequenas quantidades, dá ao ácido sua 
característica cor amarelo-pálida. 

4 HNOx(aq) — 4 NO(g) + O(g) + 2 H,0(1) 


Os principais usos comerciais do ácido nítrico são na produção de 
fertilizantes e explosivos. Mais de um milhão de toneladas de fertilizante 
de nitrato de amônio são produzidas anualmente pela reação entre a 
amônia e o ácido nítrico. 

NHx(2) + HNOx(aq) —— NH¿NO3(ag) 


Além de ser um bom fertilizante, o nitrato de amónio (bem como alguns 
outros nitratos) é também um bom explosivo. O nitrato de amónio 
explode segundo a reação vista a seguir: 


aquecimento 


2 NH¿NO/(s) ES 2 N,0(g) + 4H,0(g) —> 2Nx(g) + Olg) + 4H,0(g) 


Os nitratos metálicos sáo responsáveis pelas várias cores que vemos na 
queima de fogos de artifício. Os diferentes íons metálicos emitem 
diferentes cores quando o nitrato explode no ar. Por exemplo, o nitrato de 
cobre produz uma luz de cor verde segundo a reação: 


aquecimento 
— e 


2 Си(МО;)(5) 2 CuO(s) + 4 NO(g) + O(g) + luz verde 


Conforme aprendemos no Capítulo 4, os nitratos são muito solúveis em 
água. Para reações que precisam de cátions metálicos solúveis, um 
composto de nitrato é uma boa fonte do cátion sem a interferência do 
ânion. 

Os nitritos são compostos que contêm o íon nitrito (МО). O nitrito 
de sódio é usado como conservante de alimentos porque ele mata as 
bactérias Clostridium botulinum, a causa do botulismo, e porque evita 
que a carne perca a cor quando fica exposta ao ar. Consumidores já 
expressaram sua preocupação com essa prática, tanto porque ela oculta a 
verdadeira idade da carne, como porque os nitritos reagem com as 
aminas da carne formando compostos chamados de nitrosaminas, 
suspeitos de serem agentes causadores de cáncer. No entanto, náo existe 
nenhuma evidéncia que dé suporte á ideia de que os nitritos, nos níveis 


atualmente utilizados em carnes, aumentam o risco de câncer no ser 
humano. 


Compostos de Fósforo 


O fósforo tem uma configuração eletrônica de valência 3s3p”, 
semelhante à do nitrogênio. O fósforo forma também muitos compostos 
com estados de oxidação variando de -3 a +5. Os compostos mais 
estáveis têm o estado de oxidação +5. 


Fosfina A fosfina (PH,) é um gás venenoso, incolor, que tem cheiro de 
peixe podre e no qual o fósforo tem um estado de oxidação —3. Como о 
fósforo é menos eletronegativo do que o nitrogênio, a fosfina é menos 
polar que a amônia. A fosfina forma-se a partir da hidrólise de fosfetos 
metálicos. 

CazPx(s) + 6 НО() —> 2 PHs(g) + 3 Ca(OH)(ag) 


O desproporcionamento do fósforo branco em uma solução básica 
também pode produzir a fosfina. 


O desproporcionamento é uma reação na qual um elemento é tanto reduzido 
quanto oxidado durante a mesma reação. Nesta equação, o fósforo no P4 é tanto 
oxidado quanto reduzido. O fósforo tem um número de oxidação de O no P4 e é 
reduzido a -3 no PH, e oxidado a +5 no H,PO,-. 


2P, + 30H + 9H,0 —> 5 PH, + 3 НРО, 


Quando aquecida, a fosfina decompõe-se em fósforo e hidrogênio. 
4 PHs(g) —) Py(s) +6 Н,(2) 


Сото a amônia, а fosfina pode formar compostos de fosfônio, como о 
PH,Cl e PH. Diferente da amônia, a fosfina não é básica em solução 
aquosa. 


Haletos de Fósforo Quando o fósforo reage com os halogênios, ele 
forma haletos de fósforo, dos quais os mais importantes têm, geralmente, 
as fórmulas РХ; e PXs. 
País) + 6 Cl (2) — 4 PCII) 
Py(s) + 10 Cly(g) — 4 PCls(s) (сот excesso de cloro) 
Os haletos de fósforo reagem com a água formando o ácido fosfórico e o 


haleto de hidrogênio correspondente. Por exemplo, o PCI, reage com a 
água. 


РСЬ() + 3 H,0(1) —> H;PO (aq) + 3 HCl(ag) 


A reação do PCl; com o oxigênio à temperatura ambiente forma o 
oxicloreto de fósforo: 
2 PCIx(1) + O(g) — 2 POC) 


Outros oxi-haletos de fósforo formam-se como resultado das reações do 
POCI, com fluoretos ou iodetos metálicos. 
POCIx(1) + 3 Nal(s) —> POI(g) + 3 NaCI(s) 


Os haletos e os oxi-haletos de fósforo sáo compostos importantes na 
química orgánica e servem de materiais de partida para a produção de 
muitos compostos que contêm fósforo. Muitos dos compostos 
importantes de pesticidas, aditivos do petróleo, retardadores de chama 
para roupas e tensoativos (agentes que atuam nas superfícies), por 
exemplo, são comercialmente produzidos a partir de oxi-haletos de 
fósforo. 


Óxidos de Fósforo O fósforo branco reage diretamente com o 
oxigênio formando óxidos de fósforo, como na reação apresentada a 
seguir: 

Pás) + 5 O(g) — РО o(s) 


O produto depende da quantidade de oxigênio. O hexaóxido de 
tetrafósforo, P,Oc(s), forma-se quando o oxigênio é limitado, e о 
decaóxido de tetrafósforo, P,Oj(s) forma-se quando maiores 
quantidades de oxigênio estão disponíveis. 


Os óxidos de fósforo formam interessantes estruturas em gaiola 
(Figura 22.22). Podemos visualizar a estrutura do Р.О, como um 
tetraedro com um átomo de fósforo em cada um dos vértices e um átomo 
de oxigênio entre cada par de átomos de fósforo. A estrutura do Р,О% 
tem quatro átomos de oxigênio adicionais ligados a cada átomo de 
fósforo nos vértices de cada tetraedro. 


Ácido Fosfórico e Fosfatos O ácido fosfórico e os fosfatos estão 

entre os mais importantes compostos que contêm fósforo. O ácido 

fosfórico é um sólido incolor que se funde a 42 °С. O ácido fosfórico 

concentrado é 85 % em massa de ácido fosfórico, ou 14,7 М. O ácido 

fosfórico é produzido a partir da oxidação do fósforo branco a decaóxido 

de tetrafósforo (veja a reação anterior), o qual, então, reage com a água. 
PO o(s) + 6 H,0() —> 4 НРО (ag) 


Esse método produz um ácido fosfórico muito puro. Um produto menos 
puro se forma a partir da reação do fosfato de cálcio (uma fonte mineral 
de fosfato) com o ácido sulfúrico concentrado. 

Cax(PO¿)(s) + 3 H5SO (ag) — 3 CaSOjy(s) + 2 H;PO,(ag) 


Um dos usos diretos do ácido fosfórico é a remoção de ferrugem. Na 
produção do aço, placas grossas de aço devem ser aquecidas e laminadas 
em placas mais finas. Durante esse processo, o aço quente é exposto ao 
ar, o que oxida a superfície. Para remover essa ferrugem, as placas finas 
de aço passam por banhos de ácido fosfórico ou clorídrico, que 
dissolvem a ferrugem do metal. 


P406 P4010 

FIGURA 22.22 Hexaóxido e Decaóxido de Tetrafósforo, P¿Og e P4040 A estrutura do 
Р4Ов tem os átomos de P nos vértices de um tetraedro e os átomos de O nas arestas. А 
estrutura do P404ọ tem os átomos de O também ligados aos átomos de Р nos vértices. 

Importante uso do ácido fosfórico é na produção de fertilizantes. No 
passado, os materiais que contêm fósforo, como peixe, ossos e guano de 
morcegos, eram utilizados como fertilizantes. O ácido sulfúrico 
decompõe os ossos para produzir compostos do fósforo que são mais 
facilmente absorvidos pelas plantas. Atualmente, muitos diferentes 
compostos de fósforo foram desenvolvidos especificamente como 
fertilizantes para vários tipos de plantas. 


Os fabricantes de detergentes utilizam compostos de fosfato de sódio 
como aditivos. Compostos como o pirofosfato de sódio (Na¿P,0,) e o 
tripolifosfato de sódio (Na;P;0O10) removem íons metálicos, como о Ca? 
eo Mg”, da água dura, aumentando a eficiência do detergente e evitando 
anéis de espuma (manchas) em pias e banheiras. Todavia, os compostos 
de fosfatos em detergentes estão sendo substituídos por outros 
compostos, por causa de problemas ecológicos — em especial а 
superfertilização das algas em corpos de água — associados com os 
fosfatos. 


O ácido fosfórico e os fosfatos também são importantes substâncias 
químicas na indústria de alimentos. O ácido fosfórico é um aditivo de 
refrigerantes. A uma baixa concentração, o ácido fosfórico é atóxico e 
adiciona um gosto azedo e ácido aos refrigerantes. Ele ainda evita o 
crescimento de bactérias nessas bebidas. A Tabela 22.5 resume as 
aplicações dos fosfatos na indústria de alimentos. 


TABELA 22.5 Usos dos F osfatos na Indústria de Alimentos 


Ácido fosfórico, H;PO, Agente de sabor em refrigerantes, nutriente de 
leveduras 


Di-hidrogenofosfato de sódio (também chamado Emulsificante, agente tampão de pH 
de Fosfato monobásico de sódio), NaH,PO, 


Hidrogenofosfato de sódio (também chamado Fermento em pó, auxiliar de fermentação 
fosfato dibásico de sódio), Na,HPO, 


Hexametafosfato de sódio, (NaP0;), Conservante, agente tampão de pH 
Trimetafosfato de sódio, (NaPO,), Modificador de amido, dispersante de sucos 


Pirofosfato de ferro (111) monoidratado, Fe,(P,0,), Suplemento nutricional 


Monofluorofosfato de sódio, Na,PO,F Fonte de fluoreto em pastas de dentes 
Pirofosfato, P,0,* Controle do tártaro para pastas de dentes 


22.7 Oxigênio 


Os elementos do grupo 6A têm uma configuração eletrônica de valência 
sp? e uma forte atração por elétrons. Eles podem obter um octeto 
completo, ganhando apenas mais dois elétrons. Devido a seu pequeno 
tamanho, o oxigênio é um agente oxidante muito mais forte do que o 
restante dos elementos do grupo 6A. O oxigênio tem a segunda maior 
eletronegatividade de qualquer elemento (3,5), enquanto a do restante 
dos elementos 6A varia de 2,5 a 2,0. Por causa de sua alta abundância 
(quase metade da crosta terrestre é composta de oxigênio) e sua alta 
reatividade, o oxigênio ocorre em muitos compostos comuns, incluindo- 
se os óxidos metálicos, os carbonatos, os silicatos, os hidratos e a água. O 


oxigênio também é crítico рага a vida; a oxidação das biomoléculas pelo 
oxigênio fornece energia para a maior parte dos sistemas vivos da Terra. 
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Os respiradouros hidrotermais são fissuras encontradas sob о oceano que fornecem energia 
baseada na química do enxofre para os seres vivos que habitam próximo às fissuras. 


Oxigênio Elementar 


O oxigênio existe naturalmente como um gás apolar, diatômico, inodoro 
e incolor. Condensa-se em um líquido azul-claro а —183 °С. O oxigênio é 
ligeiramente solúvel em água (0,04 gem 1 L ou 0,001 М, a 25 °С). Essa 
baixa concentração de oxigênio é suficiente para sustentar a vida em 
ambientes aquáticos. Alguns tipos de sistemas vivos que habitam as 
profundezas do oceano, próximo a fissuras que exalam vapores contendo 
enxofre, baseiam seu processo de vida na química do enxofre em vez da 
química do oxigênio. 


Atualmente, em torno de 21 % da atmosfera da Terra se constituem 
de O,, mas esse nem sempre foi o caso. A atmosfera primitiva da Terra 
era redutora (em vez de oxidante) e continha hidrogênio, metano, amônia 
e dióxido de carbono. Há cerca de 2,7 bilhões de anos, as cianobactérias 
(algas verde-azuladas) começaram a converter o dióxido de carbono e a 
água em oxigênio através da fotossíntese. Foram necessários centenas de 
milhões de anos para atingir os atuais níveis de oxigênio. 


A Joseph Priestley, um cientista e teólogo inglês, é atribuído o crédito 
de ter descoberto o oxigênio. Em 1774, Priestley isolou o oxigênio, 
focando luz solar no óxido de mercúrio(II) e coletando o gás que era 
liberado, à medida que o óxido em pó vermelho formava o mercúrio 
líquido. Esse cientista testou o gás, utilizando-o para fazer uma vela se 
queimar de modo mais brilhante. Ele realizou uma série de experimentos 
com o oxigênio durante anos, inclusive respirando corajosamente seu gás 


recém-descoberto. Antoine Lavoisier recebe o crédito por reconhecer que 
o oxigênio é necessário para a combustão. Ele descreveu a combustão 
como a reação de uma substância com oxigênio (e não a perda de uma 
substância). Essas descobertas e explicações foram importantes etapas do 
desenvolvimento da química moderna. 


O oxigênio é um dos produtos químicos mais produzidos pela 
indústria. O principal método de produção é o fracionamento do ar. O 
fracionamento envolve o resfriamento do ar até seus componentes se 
liquefazerem. Em seguida, о ar é aquecido, e componentes como o N, e o 
Ar são separados, deixando o oxigênio. A maior parte do oxigênio 
comercial é armazenada e transportada na forma de gás em tanques sob 
alta pressão. Outro método de produção de oxigênio é a eletrólise da 
água. А passagem de uma corrente elétrica pela água contendo uma 
pequena quantidade de eletrólito produz hidrogênio gasoso no catodo e 
oxigênio gasoso no anodo (veja a Seção 18.8). Entretanto, devido à 
grande quantidade de eletricidade necessária, a eletrólise não é um 
método economicamente eficiente para a produção de oxigênio. 


corrente elétrica 


2100 5 2 Hy(g) + О) 


No laboratório, o oxigênio pode ser produzido pelo aquecimento e 
decomposição de óxidos metálicos e outros compostos que contêm 
oxigênio. Os óxidos de mercúrio, prata e ouro perdem todo o seu 
oxigênio quando aquecidos, enquanto os óxidos de outros metais, como o 
bário, perdem apenas parte de seu oxigênio. 


aquecimento 
2 HgO(s) ———— 2 Hg(l) + Og) 


aquecimento 


2 BaO,(s) ———> 2 BaO(s) + Oxg) 


Os nitratos e cloratos metálicos também produzem oxigênio quando 
aquecidos. Um catalisador, tal como o óxido de manganês ou o óxido de 
ferro, pode tornar essas reações muito rápidas e perigosas. 


aquecimento 


2 NaNOx(s) —— 2 NaNOs(s) + O(g) 


aquecimento 


2 KCIO;(s) ——» 2 KCl (5) + 3 O(g) 


catalisador 


Usos do Oxigênio 


O maior uso industrial do oxigênio é o enriquecimento do ar em um alto- 
forno para a conversão de ferro carbono em aço. Grandes quantidades de 


oxigênio também são usadas em maçaricos de oxi-hidrogênio ou 
oxiacetileno para o corte de metais. O oxigênio também é utilizado para 
criar ar artificial para uso subaquático, durante viagens a alta altitude e 
em equipamentos de segurança. 


O oxigênio desempenha um importante papel no tratamento de uma 
série de condições médicas, como doenças agudas ou crônicas do pulmão 
e distúrbios cardíacos. Em geral, os pacientes utilizam máscaras ou 
cateteres nasais para receber oxigênio de um tanque de oxigênio 
comprimido. No entanto, foram desenvolvidos concentradores de 
oxigênio portáteis que utilizam peneiras moleculares para separar e 
concentrar oxigênio do ar. A terapia com oxigênio hiperbárico é a 
aplicação de altos níveis de oxigênio a pacientes com feridas na pele, 
como aquelas com enxertos de pele ou feridas de dificil cura associadas 
com o diabetes. Os altos níveis de oxigênio matam bactérias anaeróbicas 
que podem infectar essas feridas. 


Oxidos 

Como forte agente oxidante, o oxigénio reage com a maioria dos outros 
elementos, formando óxidos. Classificamos os óxidos de acordo com o 
estado de oxidação do oxigênio no óxido (Tabela 22.6). O tipo de óxido 
que se forma depende do tamanho e da carga do metal. Os óxidos 
regulares são mais estáveis para os íons menores com uma carga mais 
elevada. Os superóxidos são mais estáveis para os íons maiores com uma 


carga menor. 


TABELA 22.6 Tipos de Óxidos 


Classe lon Estado de Oxidação doO Exemplo 
Óxido 0” -2 11,0, MgO 
Peróxido 0, -1 Na,0,, Ba0, 
Superóxido 07 - RbO,, Cs0, 


O oxigênio também reage com muitos não metais para formar 
compostos covalentes. Muitos desses não metais formam vários 


diferentes óxidos binários. Por exemplo, já vimos que o carbono forma 
CO e СО» e que o nitrogênio forma №О, NO, N,0:, МО», N,0, e N,0s. 


Ozônio 

O ozônio (O,), um alótropo do oxigênio, é um gás diamagnético azul, 
tóxico, e com um forte odor. As pessoas podem detectar o cheiro em 
níveis tão baixos quanto 0,01 ppm, e o odor é sempre observado em 
tempestades elétricas ou próximo de equipamentos elétricos, porque o 
gás se forma a partir do O, por uma descarga elétrica. O ozônio é mais 
denso do que o O, e se condensa em um líquido azul-escuro a —112 °С. O 
ozônio é naturalmente produzido pela irradiação do O, com luz 
ultravioleta na atmosfera superior. 


radiação UV 


3 Os(g) 2 0Ox(g) 

O ozónio também é produzido pela passagem de O, gasoso através de um 
campo elétrico. O volume do gás diminui, á medida que o O, é 
convertido em O,. O ozónio é produzido industrialmente pela eletrólise 


de ácido sulfúrico concentrado a frio. 


Termodinamicamente instável, O ozônio decompõe-se 
espontaneamente em oxigênio. 


O ozônio é usado comercialmente como um forte agente oxidante. Por 
exemplo, o ozônio pode oxidar o NO, a N,0, ou o PbS a PbSO,. 

2 NO) + Ox(g) —> NoOs(g) + O(g) 

PbS(s) + 4 O(g) —> PbSO«(s) + 4 Ox(g) 


O ozónio mata bactérias e um substituto, ecologicamente seguro, do 
cloro nas usinas de purificação de água porque o único subproduto é o 
O,. No entanto, como o ozônio decompõe-se naturalmente, ele deve ser 
constantemente reabastecido, um obstáculo econômico que limita seu 


uso. 


O ar que respiramos contém ozónio porque ele se forma como 
subproduto da combustáo de combustíveis fósseis. Como é um forte 
agente oxidante, ele é uma substáncia nociva. Na atmosfera inferior, o 
ozônio danifica os pulmões e a pele, arde os olhos e danifica o tecido da 
maioria das plantas e dos animais. O ozónio também reage com muitos 


tipos de materiais plásticos е de borracha, fazendo com que fiquem 
quebradiços e apresentem rachaduras. 


Conforme vimos na Seção 6.10, a camada de ozônio da atmosfera 
superior desempenha um papel importante na absorção da radiação 
ultravioleta nociva vinda do Sol. Ele absorve a radiação UV e a separa 
em O, e O. Esse átomo de oxigênio frequentemente reage com outra 
molécula de O, para se reformar na forma de ozônio. Durante esse ciclo, 
cada molécula de ozônio absorve muitos fótons ultravioletas. De acordo 
também com a Seção 6.10, a camada de ozônio vem se esgotando pelos 
clorofluorocarbonetos (CFC). No entanto, a legislação já proibiu os 
CFCs, na esperança de que sua redução ajude a recuperação da camada 
de ozônio. 


22.8 Enxofre: Um Elemento Perigoso, mas Útil 


Assim como o oxigênio, o enxofre é um não metal que pertence à família 
6A. No entanto, os orbitais 3р do enxofre estendem-se mais para fora do 
núcleo do que os orbitais 2p do oxigênio. Consequentemente, o enxofre é 
maior e é um agente oxidante muito mais fraco do que o oxigênio. Ao 
contrário do oxigênio, que forma compostos somente com estados de 
oxidação negativos, o enxofre forma compostos com estados de oxidação 
negativos e positivos. O enxofre, o selênio e o telúrio geralmente formam 
compostos covalentes com estados de oxidação +4 e +6, formando 
ânions apenas quando se ligam com metais altamente eletropositivos. O 
enxofre também é muito menos abundante do que o oxigênio, mas ainda 
constitui cerca de 0,06 % da massa da crosta terrestre. 


Enxofre Elementar 


O enxofre elementar ocorre em alguns depósitos naturais, em sua maioria 
muito profundos, na área da costa do Golfo do México e na Europa 
Oriental. Acredita-se que esses depósitos tenham sido formados como 
um subproduto de bactérias anaeróbicas que decompuseram minerais 
contendo enxofre durante muitos anos. O processo Frasch, que nos 
permite recuperar enxofre da Terra, está esquematizado na Figura 22.23. 
Água superaquecida e ar comprimido são forçados a passar por longos 
tubos no interior dos depósitos de enxofre. A água quente funde o 


enxofre, que é sugado para a superfície, juntamente com a água quente, 
através de um terceiro tubo. Alguns depósitos de enxofre também 
ocorrem na superfície da Terra — muito frequentemente em termas 
quentes — onde a atividade vulcânica tornou o enxofre acessível (Figura 
22.24). 


O enxofre tem vários alótropos; o alótropo de ocorrência natural mais 
comum do enxofre é constituído de uma estrutura anular de S¿ chamada 
de ciclo-octaenxofre. A maior parte dos diferentes alótropos tem 
estruturas anulares que variam de tamanho, de 5 a Sz. Quando aquecido 
acima de seu ponto de fusão de 112 ºC, o ciclo-octaenxofre forma um 
líquido amarelo-palha com baixa viscosidade. Acima dos 150 ºC, os 
anéis começam a se quebrar e o enxofre torna-se um líquido mais viscoso 
e mais escuro, à medida que os anéis quebrados se emaranham. A cor é 
muito escura a 180 °С, quando o líquido torna-se muito viscoso е escorre 
muito lentamente, conforme pode ser visto na foto ao lado. No entanto, 
acima dessa temperatura, as forças intermoleculares entre as cadeias de 
Ss se enfraquecem e o líquido torna-se menos viscoso novamente. Se о 
líquido quente é vertido em água fria, o enxofre extingue-se em um 
sólido amorfo (Figura 22.25). Inicialmente, esse material amorfo é 
flexível como plástico, mas endurece em um sólido friável. 


Enxofre fundido abaixo de 150 °С (esquerda) e próximo dos 180 ºC (direita). 


O processo Frasch, embora importante, fornece menos que um terço 
do enxofre do mundo; o enxofre é um subproduto de uma série de outros 
processos industriais e, desse modo, é recuperado a partir deles. O 
monossulfeto de di-hidrogênio (H,S), por exemplo, que é comumente 
chamado de sulfeto de hidrogênio, é um componente do gás natural. O 
Н,8 é separado dos outros componentes passando o gás por solventes 
orgânicos сото а etanolamina. O H5S dissolve-se no solvente orgánico. 


HOC,H,NH-() + H>S(g) —— HOC,H,NH; (solvente) + HS (soluto) 


etanolamina 


Ar comprimido ===> 
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FIGURA 22.23 O Processo Frasch O processo Frasch extrai enxofre fundido do solo, 
forçando a entrada de água superaquecida nos leitos de enxofre sólido depositado. 


FIGURA 22.24 Depósitos de Enxofre Alguns depósitos de enxofre também são 
encontrados na superfície da Terra, onde a atividade vulcânica trouxe o elemento até à 
superfície. 
O Н,5 é recuperado e oxidado a enxofre elementar mediante um processo 
em duas etapas — o processo Claus — que responde por mais de 50 % de 
todo o enxofre produzido. 
2 H>S(g) + 3 Og) — 2 SOx(g) + 2 H,0(g) 
4 H>S(g) + 25012) — 6 S(s) + 4 H,0(g) 


A terceira maior fonte de produção de enxofre são os minerais de 
sulfetos metálicos, como o dissulfeto de ferro(II) (também conhecido 
como pirita de ferro). A torrefação da pirita de ferro na ausência de ar faz 
o enxofre se desproporcionar (reagir consigo mesmo) formando o sulfeto 
de ferro(II) e enxofre elementar. 


aquecimento 


2 FeS(s) —— 2 FeS(s) + Sy(g) 
Alternativamente, o sulfeto metálico pode ser queimado ao ar para oxidar 
o sulfeto metálico. O enxofre é, então, removido na forma de dióxido de 
enxofre. 
2 ZnS(s) + 3 Og) — 2 ZnO(s) + 2 SOx(g) 


FIGURA 22.25 Extinção do Enxofre Líquido Quando o enxofre líquido quente é 
vertido em água fria, o enxofre extingue-se em um sólido amorfo. 


Sulfeto de Hidrogênio e Sulfetos Metálicos 


O sulfeto de hidrogênio, um componente do gás natural, é tóxico e 
forma-se pelas reações de bactérias anaeróbicas sobre substâncias 
orgânicas. A vegetação e os pântanos em decomposição são fontes 
naturais de H,S para a atmosfera. Felizmente, podemos detectar o odor 
do H,S (cheiro de ovo podre) em concentrações tão baixas quanto 0,02 
ppm, que não coloca nenhuma ameaça à nossa saúde. Níveis tão baixos 
quanto 10 ppm podem causar náusea, e 100 ppm podem causar a morte. 
O cheiro do Н, torna-se mais difícil de detectar em altos níveis, porque 
o HS também tem um efeito anestésico que insensibiliza o sentido do 
olfato. Consequentemente, o surgimento repentino de forte odor de Н, é 
razão para se mover rapidamente para o ar fresco. 


Inicialmente poderia parecer que o sulfeto de hidrogênio (HS) 
compartilha propriedades químicas com a água (H,0), mas não é o caso. 
A água tem um ângulo de ligação maior (104,5º) do que o sulfeto de 
hidrogênio (92,5º) e é muito mais polar. Devido à sua polaridade, a água 
forma fortes ligações hidrogênio, mas o sulfeto de hidrogênio não. Além 
disso, a ligação О—Нё muito mais forte do que a ligação S—H. Essas 
diferenças resultam em um ponto de ebulição muito mais baixo e maior 


reatividade do sulfeto de hidrogênio comparado à água. А água é uma 
molécula estável na presença do ar e de oxigênio. O sulfeto de 
hidrogênio se queima ao ar, reagindo com o oxigênio, formando enxofre 
elementar ou óxidos de enxofre. 


EXEMPLO 22.5 Balanceamento e Atribuição de Estados de Oxidação a 


Reações de Enxofre 


Escreva uma equação balanceada da reação entre o O е o Hs, 
formando S elementar (na forma de $). Identifique a mudança do 
estado de oxidação do S. 


SOLUÇÃO 


Escreva a equação sem balancear. Os produtos são Ss e H,O. 
HS(g) + Oe) ——> Н,О(0) + Sg(s) 


Como o hidrogênio inicialmente está balanceado, balanceie o S 
primeiro, seguido do H e do O. 


8 H>S(g) + 402) — 8 Н,О(е) + Sg(s) 


Indique os estados de oxidação de cada elemento (veja a Seção 4.9). 


8 HoS(g) + 401090) ——> 8H,0(g) + Ss(s) 
+1 -2 0 +1 -2 0 


o Oxidação _— 


O estado de oxidação do S muda de —2 no HS para 0 no Sy; portanto, o 
S é oxidado. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 22.5 


Escreva uma equação balanceada da reação do oxigênio com o Н,5 formando o 50). 
Identifique a mudança do estado de oxidação do S. 


Tabela 22.7 Sulfetos Metálicos Comuns 


Sulfeto Fórmula Nome Comum Ko (a 25 ºC) 
Sulfeto de ferro(Il) FeS, Pirita 3,72 X 10% 
Sulfeto de zinco ZnS Esfarelita 2,0 х 10% 


Sulfeto de chumbo(Il) PbS Galena 9,04 х 1072 


Sulfeto de HgS Cinábrio 1,6 х 10 
mercúrio(Il) 


O sulfeto de hidrogênio forma-se a partir das reações de sulfetos 
metálicos com ácido clorídrico. 
FeS(s) + 2 HCl(ag) —> FeCl(s) + H>S(g) 


Somente uns poucos sulfetos metálicos, aqueles com os metais dos 
grupos ІА e 2А e com o Al, são muito solúveis em água. Alguns sulfetos 
metálicos comuns e suas constantes do produto de solubilidade são 
listados na Tabela 22.7. A baixa solubilidade desses sulfetos permite o 
uso do H,S como um bom método analítico para determinar se íons 
metálicos estão, ou não, presentes em uma solução. O sulfeto de sódio é 
utilizado para precipitar metais tóxicos a partir de fontes de resíduos 
industriais. 


Os sulfetos metálicos têm uma série de aplicações industriais, 
principalmente porque são tóxicos para as bactérias. Por exemplo, o SeS, 
é um aditivo de xampu que mata bactérias e controla a caspa, е o As,S, 
mata parasitas. 


Dióxido de Enxofre 


O dióxido de enxofre é outro composto tóxico de enxofre. Em condições 
padrão, ele é um gás denso, incolor, que tem um gosto ácido. O gosto 
ácido resulta da reação do gás com a água em nossa boca. 

50,08) + HO) —> Н›$Оз(ад) 


O dióxido de enxofre forma-se naturalmente durante a atividade 
vulcánica, quando os sulfetos oxidam-se nas elevadas temperaturas 
vulcánicas. O dióxido de enxofre ainda é um poluente que se forma 
durante muitos processos industriais, como a combustáo do carváo 
mineral e do petróleo e a extração de metais. Conforme vimos, quando o 
dióxido de enxofre é emitido no ar, ele reage com o oxigénio e a água, 
produzindo chuva ácida. 
2 SOs(g) + 2 H,0(g) + Ox(g) —> 2 Н,850,(ад) 


O ácido sulfúrico como poluente é destrutivo para plantas, animais e 
estruturas construídas pelo homem (veja a Segáo 15.12). 


Para evitar a emissão de SO, na atmosfera, os processos industriais 
“lavam” o gás para remover o SO». O gás de exaustão flui através de 
blocos empilhados de carbonato de cálcio que, quando aquecidos, 
capturam os óxidos de enxofre na forma de pó de sulfato de cálcio. 


aquecimento 


CaCOx(s) ————> CaO(s) + COs(g) 
2 CaO(s) + 2 $О»(#) + О,(2) — 2 CaSO4(s) 


О pó de CaSO, é recolhido e descartado. São necessários novos usos para 
as toneladas de CaSO, descartado, tal como o isolamento à prova de 
fogo. 


Um dos usos do SO, novamente tira proveito de sua toxicidade. Os 
produtores de alimentos pulverizam frutas e outros vegetais com uma 
solução contendo SO, para matar o mofo e conservar as frutas. Como 
resultado, as frutas e vegetais podem ser despachados para todo o mundo, 
possibilitando aos habitantes do Hemisfério Norte aproveitar frutas de 
verão (vindas do Hemisfério Sul) no inverno. 


Ácido Sulfúrico 


O uso mais importante do enxofre e seus compostos é na produção de 
ácido sulfúrico. De fato, o ácido sulfúrico é a substância química mais 
abundantemente produzida no mundo, por ser um ácido forte, um forte 
agente oxidante e um bom agente desidratante. Além disso, é abundante 
e de baixo custo. O ácido sulfúrico é utilizado nas indústrias de 
fertilizantes, corantes, produtos petroquímicos, tintas, plásticos, 
explosivos, baterias, aços e detergentes, apenas para citar algumas 
aplicações. 


FIGURA 22.26 Desidratacáo da Sacarose O ácido sulfúrico desidrata a sacarose, 
removendo o hidrogênio e o oxigênio na forma de moléculas de água e deixando 
carbono para trás. Uma espuma de carbono, porosa, é formada porque a reação é 
muito exotérmica. 

O H,SO, puro se funde a 10,4 °С e entra em ebulição a 337 °C. À 
temperatura ambiente, ele é um líquido denso, oleoso. O ácido sulfúrico 
reage vigorosa e exotermicamente com a água. O HSO, puro ou 
concentrado deve ser adicionado à água lentamente para evitar o 
aquecimento, a ebulição e os respingos. 


> H SO4(aq) altamente exotérmica 


A forte atração entre o ácido sulfúrico e a água torna o ácido sulfúrico 
um forte agente desidratante. Conforme mostra a Figura 22.26, sua 
afinidade pela água é forte o suficiente para decompor alguns materiais 
orgânicos, como a sacarose. 

C¡,H>,0;¡(s) + H2S04(1) —> 12 C(s) + 11 WOle) + Н›$Оу(ад) 


O ácido sulfúrico é produzido industrialmente por um método conhecido 
como processo de contato, desenvolvido no início do século XX. Nesse 
método, o enxofre elementar é primeiramente aquecido ao ar, formando 
SO, gasoso, que, então, é aquecido em contato com um catalisador de 
V20; formando SO; gasoso. 


aquecimento 


S(g) + Og) ———— 50,6) 
catalisador de V40; 
2508) + Ое) 212199079005, » ссу гоу 


О SO; gasoso é absorvido no ácido sulfúrico concentrado, produzindo 
uma forma densa de ácido sulfúrico chamada de óleum, H,S,0,, que 


produz H,SO, quando dissolvida em água. 
SOx(g) + H>504(1) — Н›505(0) 
H>8,04(1) + WON —> 2 H,SOy(ag) 
De acordo com o que já vimos, o ácido sulfúrico é utilizado na produção 
de fertilizantes, o que consome uma significativa quantidade do ácido 
sulfúrico produzido. 


22.9 Halogénios: Elementos Reativos com Alta 
Eletronegatividade 


Todos os halogénios têm um elétron a menos de uma configuração 
eletrónica de gás nobre. Eles sáo os elementos mais eletronegativos em 
seus respectivos períodos e, dessa forma, sáo muito reativos. Náo 
ocorrem naturalmente em sua forma elementar. A fonte da maioria dos 
halogénios (exceto o flúor) está nos sais dissolvidos na água do mar. As 
principais fontes de flúor são diversos minerais distintos, incluindo-se a 
fluorita (CaF,) e a fluoroapatita [Са„Е;(РО,„)ь]. 


Na Seção 8.9, vimos algumas das propriedades dos halogênios, 
particularmente aquelas que exibem tendências periódicas. Por exemplo, 
o raio atômico dos halogénios aumenta regularmente do flúor para o 
iodo, conforme mostrado na Tabela 22.8. Devido em parte a seu pequeno 
tamanho, o flúor tem a mais elevada eletronegatividade de todos os 
elementos e é sempre encontrado em estados de oxidação —1 ou 0. Os 
outros halogênios podem ser encontrados com estados de oxidação que 
variam de —1 a +7. Os estados de oxidação positivos ocorrem quando o 
halogênio se liga a elementos mais eletronegativos, como flúor ou 
oxigênio. 


TABELA 22.8 Propriedades Selecionadas dos Halogênios 


Ponto de Ponto de Raio Atômico 
Elemento Fusão (ºC) Ebulição (°С) (pm) Eletronegatividade 
Flúor —219 —188 72 40 
Cloro —101 —34 99 3,0 


Вгото -7 60 113 2,8 


lodo 114 185 133 2,5 


EXEMPLO 22.6 Determinação do Estado de Oxidação dos Halogénios em 


Compostos 


Calcule o estado de oxidação do Cl em cada composto visto a seguir. 
CIO; (6) НСІО (с) CL 

(a) CIO; 

(b) HCIO 

(с) CL 

SOLUÇÃO 

(а) Para o СІО;, cada átomo de O tem um estado de oxidação —2 para 

um total de —6 de todos os três átomos de O. Sendo assim, o átomo 


de Cl tem que ter um estado de oxidação de +5 para o somatório 
dos estados de oxidação ser igual à carga do íon (5 — 6 = –1). 


(Б) Para o HCIO, o átomo de O tem um estado de oxidação —2, e o 
átomo de Н tem um estado de oxidação +1. Portanto, o átomo de Cl 
tem que ter um estado de oxidação +1 para ter uma carga neutra (1 
+1-2=0). 


(с) Para o CL, os átomos de Cl estão em seu estado elementar; logo, 
eles tém um estado de oxidacáo 0. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 22.6 


Calcule o estado de oxidação do Cl no СІ0, e no CI. 


Flúor Elementar e Ácido Fluorídrico 


O flúor é o elemento mais reativo e forma compostos binários com todos 
os elementos, exceto o He, o Ne e o Ar. O flúor forma até compostos 
com alguns dos gases nobres, produzindo compostos como o XeF,, o 
XeF, e o XeOF,. A alta reatividade do flúor está relacionada a diversos 
fatores. Primeiramente, a ligação F—F está entre as ligações halogênio- 
halogênio mais fracas, como está mostrado na Tabela 22.9. Para que um 
halogênio possa reagir com outras substâncias, a ligação halogênio- 


halogênio tem que ser quebrada. A energia necessária para quebrar essa 
ligação é pequena para o F,, de modo que a reação resultante é mais 
exotérmica. Em segundo lugar, o pequeno tamanho do flúor resulta em 
uma alta energia de rede para os compostos iônicos que ele forma. A 
elevada energia de rede significa que os compostos são muito estáveis. 


TABELA 22.9 Comparação da Energia de Ligação dos Halogénios Х—Х 


Halogênio F—F а—@ Вг — Вг 1—1 


Energia de ligação (kJ/mol) 159 243 193 151 


A alta reatividade do flúor é demonstrada por sua capacidade em 
queimar (ou rapidamente oxidar) muitas substâncias, como o ferro e o 
enxofre, que não se queimam facilmente com o oxigênio. 

Fe(s) + F(g) э FeFx(s) 
S(s) + 3 Fg) —— SFg(2) 


O flúor gasoso reage até com o amianto e o vidro, dois materiais 
comumente usados como recipientes para substâncias reativas. 
Consequentemente, o flúor normalmente é guardado em recipientes de 
metal feitos de ferro, cobre ou níquel. Esses metais também reagem 
inicialmente com o flúor, mas uma fina camada do produto reveste a 
superfície do metal, protegendo o metal subjacente contra uma reação 
adicional. 


O flúor elementar é produzido a partir da eletrólise do ácido 
fluorídrico, formando Е, е Н, gasosos. 
Oxidação: 2Е (2) — FAg) + 2e 
Redução: 2H (9) + 2е —> Hi(g) 


O fluoreto de hidrogênio gasoso pode ser obtido a partir da reação do 
mineral fluorita (СаЕ,) com o ácido sulfúrico. 
CaFx(s) + H>SO/(1) — 2 HF(g) + CaSO,(s) 


Em sua forma sólida, o HF tem uma estrutura cristalina que contém 
cadeias de átomos alternados de Н e F em zigue-zague. Em soluções 
aquosas, o HF é um ácido fraco (K, = 3,5 x 10* para o HF, a 298 K). 
Como todos os ánions em solução aquosa, os íons Е do HF ionizado são 
solvatados por moléculas de água. No entanto, os íons F` também podem 
se associar com outras moléculas de HF formando o НЕ»: 


Е (aq) + HF(aq) — НЕ,» (ад) 


A estrutura do HF; apresentada a seguir é única porque contém um 
átomo de hidrogênio em ponte (um átomo de hidrogênio que 
essencialmente forma duas ligações): 


Vu) 


O ácido fluorídrico é um forte agente oxidante e reage com o vidro 
segundo as reações vistas a seguir: 
510,(5) + 4 HF(ag) —> SiF(g) + 2 H,0(1) 
ou 
510,(5) + 6 НЕ(ад) — SiF$ (aq) + 2 H (ад) + 2 H,0(1) 


Como resultado, o ácido fluorídrico não pode ser mantido em um 
recipiente de vidro e geralmente é armazenado em plástico. A capacidade 
do HF de reagir com o vidro torna-o útil na gravação do vidro. As partes 
do vidro a serem gravadas são deixadas expostas, e o restante da 
superfície é coberto com uma substância não reativa, como o plástico. A 
superfície, então, é exposta ao ácido fluorídrico, e o vidro não coberto 
fica gravado, deixando o padrão desejado. O ácido fluorídrico é 
particularmente perigoso por penetrar rapidamente nos tecidos, 
danificando órgãos internos e os ossos. A exposição direta de apenas 2 % 
da área de superfície do corpo ao ácido fluorídrico concentrado pode ser 
fatal. 


Cloro Elementar 


Historicamente, a principal fonte do cloro tem sido a água do mar. А 
eletrólise do NaCl na água do mar produz Cl, gasoso e H, gasoso. 


eletricidade 
t[ 


2 NaCl(ag) + 2 H>0(1) Cl(g) + 2 NaOH(aq) + HxXg) 


Atualmente, muito Cl, gasoso é produzido e recolhido como subproduto 
de vários métodos de processamento de metais, como na redução dos 
cloretos de metais formando metais. 


eletricidade 


MgC11) > Mg(s) + Cly(g) 


Compostos de Halogênios 


Os halogênios formam compostos iônicos com a maioria dos metais, 
formam compostos covalentes com muitos não metais, e podem se ligar 


entre si formando compostos inter-halogênios. Examinamos, aqui, alguns 
desses compostos de halogênios. 


Compostos Inter-Halogênios Os compostos covalentes constituídos 
de dois halogênios diferentes são geralmente conhecidos como 
compostos inter-halogênios, ou inter-haletos. A fórmula geral desses 
compostos é AB,, em que А é o halogênio maior, В é o halogênio menor, 
en é 1, 3, 5 ou 7. Os halogénios menores cercam o halogênio maior nos 
compostos АВ,. Os únicos compostos АВ; conhecidos contêm flúor 
como o halogênio menor (porque os outros halogênios são grandes 
demais para cinco deles se encaixarem em torno de outro halogênio). O 
composto IF, é o único composto inter-halogênio conhecido com n = 7. 
O tamanho grande do átomo de iodo permite que sete pequenos átomos 
de flúor o envolvam. Os inter-haletos podem ser formados pela reação 
dos halogênios elementares um com o outro. Os íons poliatômicos dos 
inter-haletos, como o ІСІ, e o 1С], também existem. 


EXEMPLO 22.7 Formação de Compostos Inter-Halogênios 


Escreva a equação balanceada da formação do CIF3 gasoso a partir dos 
halogênios elementares. 


SOLUÇÃO 
A reação não balanceada é: 
Ch(g) + Fs(g) — CIFx(g) 
São formadas pelo menos 2 moléculas de CIF; a partir de cada molécula 


de Cl; portanto, adicione um 2 antes do СТЕ; e, então, um 3 antes do F}. 
A equação balanceada é: 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 22.7 


Escreva uma equação balanceada da formação do IF; gasoso a partir dos halogénios 
elementares. 


A geometria dos inter-haletos pode ser prevista a partir do modelo de 
repulsão dos pares de elétrons da camada de valência (RPECV). Como os 
halogênios não formam ligações duplas ou triplas, as formas desses 


compostos são relativamente fáceis de determinar, como mostram os 


Exemplos 22.8 e 22.9. 


PROCEDIMENTO 
PARA... 


Determinar a Forma de 
Compostos de Inter- 
Halogênios 


Identifique o átomo central. 


Represente a estrutura de 
Lewis (veja a Seção 9.5). 


EXEMPLO 22.8 


Formas Moleculares dos 
Compostos de Inter- 
Halogênios 

Determine a geometria 
molecular do IBr,—. 


SOLUÇÃO 
l 


[irii] 


EXEMPLO 22.9 


Formas Moleculares dos 
Compostos de Inter- 
Halogênios 

Determine a geometria 
molecular do IF}. 


SOLUÇÃO 
l 


„E g, 
Ed 
ss ot 
ELE 


Conte o número de ligações e 
os pares isolados no átomo 
central. 


Determine a geometria 
eletrônica a partir do número 
de grupos de elétrons (veja a 
Seção 10.4). 


O átomo de | tem duas 
ligações e três pares isolados 
para um total de cinco grupos 
de elétrons. 


Com cinco grupos de elétrons, 
a geometria eletrônica é a 
bipiramidal triangular. 


O átomo de | tem sete ligações 
no átomo central para um total 
de sete grupos de elétrons. 


Com sete grupos de elétrons, a 
geometria eletrônica é a 
bipiramidal pentagonal. 


Determine a forma molecular 
a partir do número de ligações 
e pares isolados. 


Com duas ligações, a 
geometria molecular é linear 
porque os três pares isolados 


ocuparáo posições 
equatoriais. 
Br q Br 


EXERCÍCIO DE 
REVISÃO 22.8 


Determine a geometria 
eletrônica e a geometria 


Com sete ligações, a geometria 
molecular também será а 
bipiramidal pentagonal. 


EXERCÍCIO DE 
REVISÃO 22.9 


Determine a geometria 
eletrônica e a geometria 


molecular do ICl;*. molecular do BrF.. 


O único inter-haleto comercialmente útil é o CIF;, aplicado па 
indústria da energia nuclear para produzir o UFs(g), que é utilizado para 
separar о 20 (< 1 % do urânio de ocorrência natural) do 28U. Os 
minérios de urânio reagem com o fluoreto de hidrogênio gasoso 
formando o UF,(s), que reage com o СІЕ,(о) formando o composto de 
urânio gasoso. 

UO»(s) + 4 HF(g) —> UF,(s) + 2 H,0(g) 
UF,(s) + CIF;(g) —> ОЕ, (е) + CIF(g) 


Devido à diferença de massa entre os dois isótopos, o ?*UF, se efunde 
mais lentamente do que о “UF, (veja a Seção 5.9, para uma descrição de 
efusão). A mistura de gases escoa através das barreiras com poros muitos 
pequenos. Сото o “UF, se efunde mais rapidamente, o fluxo inicial de 
gás que sai dos poros é enriquecido com **%UF,. Pela repetição do 
processo, os dois isótopos podem ser quase completamente separados. 


Óxidos de Halogênios A maioria dos óxidos de halogênios é instável, 
e muitos são explosivos. Um óxido de halogênio singular é o OF»; о 
oxigênio geralmente tem um estado de oxidação negativo em seus 
compostos, mas tem um estado de oxidação +2 no OF, (devido à alta 
eletronegatividade do flúor). 


Uma série de diferentes óxidos de cloro é conhecida, incluindo-se o 
CLO, o CIO,, o CLO; e o ClO}. O dióxido de cloro é um potente agente 
oxidante utilizado no branqueamento da farinha e da polpa de madeira 
(para produzir o papel branco). Como o CIO, é explosivo, o gás é diluído 
com CO, ou N, por questões de segurança. Algumas estações de 
tratamento de água utilizam o CIO, para desinfecção da água no lugar do 
CL. O CIO, é produzido pela redução do clorito de sódio com Cl, ou pela 
redução do clorato de sódio com ácido clorídrico. 

2 NaClOs(ag) + С1(2) — 2 NaCl(ag) + 2 СІО, (2) 
2 NaCIOx(aq) + 4 HCl(ag) — 2 CIOs(g) + Cl(g) + 2 H,0()) + 2 NaCl(ag) 


EXEMPLO 22.10 Identificando Mudanças dos Estados de Oxidação 


Identifique a mudança do estado de oxidação do Cl na produção do 
dióxido de cloro a partir do clorito de sódio. Identifique o agente 
oxidante e o agente redutor. 


SOLUÇÃO 


Primeiro determine o estado de oxidação do Cl em cada composto. 


2 NaCIOx(aq) + Cl(g) — 2 NaCl(ag) + 2 CIOs(g) 


+1+3-2 0 +1-1 +4-2 
O Cl no NaClO, foi oxidado de +3 para +4 pelo agente oxidante CL, o 
qual foi reduzido de O a —1 pelo agente redutor NaClO.. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 22.10 


Identifique a mudança do estado de oxidação do CI na produção do dióxido de cloro a partir 
do clorato de sódio. Identifique o agente oxidante e o agente redutor. 


REVISÃO DO CAPÍTULO 


Teste de Autoavaliação 


Q1. Um aluminossilicato é constituído de um cristal, em que os átomos de Al 
substituíram três quartos dos átomos de Si na estrutura da sílica. À carga negativa 
dos grupos АІ0, é balanceada pelos fons Na”, Qual é a fórmula do aluminossilicato? 


a) Na(AlSi,0,) 
b)  Na,(Al,Si,05) 
O Ма,(АІ,510,) 
d) NaSiO, 


Q2. Utilize o balanceamento da carga para determinar x na fórmula do sorossilicato 
bertrandita, Be,Si,0,(0H),. 


03. Que elemento é importante na fabricacáo de vidraria destinada a aquecimento? 
a) carbono 
b) nitrogênio 


c) fósforo 


04. 


05. 


06. 


07. 


08. 


09. 


d) boro 


Os fertilizantes geralmente contém compostos de qual elemento? 


a) nitrogênio 
b) alumínio 
c) flúor 


d) boro 


a) tetraédrica 

b) plana quadrada 
c) octaédrica 

d) gangorra 


Que elemento é oxidado na reação vista a seguir? 


2 CaO(s) + 2 5006) + Ox(g) —> 2 CaSO4(s) 


d) Nenhuma das alternativas anteriores (nenhum elemento é oxidado na reação). 


Que óxido de carbono não existe? 
a) (0 

b) CO, 

o (07 

d) CO, 


Que elemento é extraído do solo principalmente na sua forma elementar? 


а) boro 
b) fósforo 
c) enxofre 
d) flúor 


010. Que substância se forma quando o dióxido de carbono se dissolve na água? 


b) H,CO 
c) CH, 
d) Ho; 
Respostas: 1.(c) 2.(b) 3.(d) 4.(a) 5.(d) 6.(b) 7.(c) 8.(d) 9.(c) 10.(d) 


Termos Importantes 
Seção 22.2 


elementos do grupo principal 
Seção 22.3 
silicatos 

quartzo 

sílica 
aluminossilicatos 
mineral 
ortossilicatos 
pirossilicatos 
piroxênios 
Seção 22.4 
boranos 
closo-boranos 
nido-boranos 


aracno-boranos 


Seção 22.5 
grafita 

diamante 

carvão mineral 
coque 

carvão vegetal 
carvão ativado 
fuligem 

negro de fumo 
fulerenos 
nanotubos 

carbetos 

carbetos iónicos 
carbetos covalentes 
carbetos metálicos 
carbonato de sódio 
Secáo 22.6 
fósforo branco 
fósforo vermelho 
fósforo negro 
amónia 

processo Haber-Bosch 
hidrazina 

azida de hidrogénio 
processo Ostwald 
fosfina 

Secáo 22.7 


ozônio 


Seção 22.8 
processo Frasch 
processo Claus 
processo de contato 
Seção 22.9 


compostos de inter-halogênios 


Conceitos Fundamentais 
Ligação e Propriedades (22.2) 


> Os elementos do grupo principal são definidos por suas configurações 
eletrônicas e sua localização na tabela periódica. 


»> As propriedades dos elementos do grupo principal apresentam grande 
diversidade. Metais, não metais e metaloides são todos encontrados 
entre os elementos do grupo principal. 


> Alguns dos elementos do grupo principal formam ligações covalentes, 
enquanto outros formam ligações iônicas. 


А Matéria Mais Comum: Silicatos (22.3) 


> Os silicatos (encontrados em rochas, argilas e solos) são sólidos 
atômicos covalentes que contêm silício, oxigênio e vários átomos de 
metais. 


» As estruturas dos silicatos consistem em quatro átomos de oxigênio 
ligados ao silício, formando um ánion poliatômico negativamente 
carregado com uma forma tetraédrica. Vários íons metálicos no 
interior da estrutura balanceiam a carga do composto. 


> Os tetraedros de SiO, podem ligar-se formando cadeias, cadeias 
duplas, folhas, ou até estruturas tridimensionais estendidas. 


> As propriedades dos silicatos dependem das ligações entre os 
tetraedros dos silicatos. Devido à ampla variedade de combinações de 
ligações do tetraedro e aos muitos e diferentes íons metálicos que se 
encaixam na estrutura, existe na natureza uma variedade enorme de 
diferentes minerais de silicatos, tornando os materiais de silicatos as 
estruturas mais comuns encontradas na Terra. 


Вого (22.4) 


»> Devido а seu pequeno tamanho e elevada eletronegatividade, o boro 
comporta-se como um metaloide. 


> A estrutura do boro elementar consiste em estruturas icosaédricas 
ligadas de várias maneiras. 


> O boro tende a formar compostos deficientes em elétrons. 


> Os compostos de boro e hidrogênio formam compostos aglomerados 
semelhantes a esferas, gaiolas e redes. 


Carbono (22.5) 


» A química orgânica é baseada na química do carbono; entretanto, о 
carbono é também muito importante em muitos compostos e 
aplicações inorgánicas. 


»> A grafita e o diamante são duas estruturas bem conhecidas do carbono 
elementar, mas muitas outras formas de carbono elementar, como o 
negro de fumo, o coque e os fulerenos e nanotubos, descobertos mais 
recentemente, têm muitas aplicações industriais. 


> Os tipos importantes de compostos de carbono inorgânicos incluem os 
carbetos e os carbonatos. O carbono pode formar carbetos com 
propriedades metálicas, covalentes ou iônicas. 


Db O carbono e seus compostos de oxigênio estão intimamente 
envolvidos nas funções da vida. 


Nitrogênio e Fósforo (22.6) 


> O nitrogênio e o fósforo são conhecidos há mais de 200 anos; ambos 
formam compostos com números de oxidação que variam de —3 a +5. 


> Os compostos de nitrogênio e fósforo são críticos para o crescimento 
das plantas, de modo que não é surpresa que seu uso mais importante 
seja na forma de fertilizantes. A forte ligação tripla entre os átomos de 
nitrogênio no N, torna o nitrogênio da atmosfera inacessível para a 
maioria das plantas; assim, processos químicos inovadores foram 
desenvolvidos para produzir compostos de nitrogênio que são mais 
disponíveis às plantas. 


Oxigênio (22.7) 


р O oxigênio é o elemento mais comum na Terra. E encontrado na 
atmosfera na forma do gás elementar e em muitos óxidos gasosos. 


> O oxigênio é encontrado na água dos oceanos e na crosta da Terra 
como silicatos e óxidos. O oxigênio é um forte agente oxidante e 
forma compostos com estados de oxidação +, —1 ou —2. 


> O ozônio, О,, é uma molécula útil na atmosfera superior, em que ele 
absorve radiação ultravioleta nociva, mas é uma molécula nociva na 
superfície da Terra. 


Enxofre (22.8) 


> É produzido mais ácido sulfúrico do que qualquer outra substância 
química; em sua maioria ele é utilizado para a produção de 
fertilizantes. Outras aplicações tiram proveito de suas fortes 
propriedades de oxidação e desidratação. 


> O enxofre elementar tem diversos alótropos, que vão desde estruturas 
anulares até estruturas em cadeia e materiais amorfos, dependendo da 
temperatura. 


Halogênios (22.9) 


> Os halogênios são os elementos mais eletronegativos, de modo que 
sempre são encontrados na forma de compostos, geralmente iônicos. 
Todavia, quando se ligam a outros elementos eletronegativos, eles 
podem formar compostos covalentes. 


> O flúor tem propriedades químicas especiais por ser o elemento mais 
eletronegativo de todos e por ser muito pequeno, tornando-se um 
agente oxidante muito forte. 


> Os compostos inter-halogênios são formados entre dois halogênios, 
com o halogênio maior sendo o átomo central da estrutura. 


Principais Resultados do Aprendizado 


Objetivos do Capítulo Avaliação 


Determinação da Composição, Balanceamento Exemplos 22.1, 22.2, 22.3, 22.4 Exercícios de 
da Carga, e Tipo de Silicatos e Aluminossilicatos Revisão 22.1, 22.2,22.3,22.4 Exercícios 17-26 
(22.3) 


Representação de Equações de Reações е Exemplos 22.5, 22.6, 22.10 Exercícios de 
Atribuição de Estados de Oxidação (22.8, 22.9) Revisão 22.5, 22.6, 22.10 Exercícios 43-46, 55- 


58, 73-74, 77-78 


Formação de Compostos Inter-Halogênios e Suas Exemplos 22.7, 22.8, 22.9 Exercícios de Revisão 
Estruturas (22.9) 22.7,22.8,22.9 Exercícios 75-76, 80 


WU 


EXERCÍCIOS 


Questões de Revisão 


1. 


Рог que o BN forma compostos semelhantes aos formados pelo 
carbono elementar? 


Qual é a principal característica que determina se um elemento é 
ou não um elemento do grupo principal? 


A característica metálica de um elemento do grupo principal 
aumenta ou diminui, à medida que nos movemos família abaixo? 
Explique por quê. 


Por que o silício forma apenas ligações simples com o oxigênio, 
mas o carbono, que é da mesma família do silício, forma ligações 
duplas com o oxigênio em muitos compostos? 


Qual é a diferença entre o SiO,, que é resfriado lentamente, e o 
SiO,, que é resfriado rapidamente? 


Qual é a diferença entre uma rocha e um mineral? 
Defina sucintamente cada termo visto a seguir. 

a. ortossilicato 

b. anfibólio 

c. piroxênio 

d. pirossilicato 

e. feldspato 


Por que o óxido de boro é frequentemente adicionado ao vidro de 
sílica? 


Por que o boro forma ligações deficientes em elétrons? Dê um 


9. 

exemplo. 

10. Liste três alótropos do carbono cristalino. 

1. Explique por que o CO, sólido é conhecido como gelo-seco. 

12. O ácido nítrico e o ácido fosfórico são dois importantes produtos 
químicos da indústria química. Descreva alguns de seus usos. 

13. Qual é a concentração típica do oxigênio no ar seco? 

14. Descreva como o nitrogênio pode ser separado dos outros 
componentes do ar. 

15. A atmosfera da Terra originalmente não continha oxigênio. 
Explique como a atmosfera ganhou oxigênio. 

16. Dê o nome de um benefício, de um risco e de uma aplicação 
comercial útil do ozônio. 

Problemas por Tópico 


Nota: As respostas para todos os Problemas de numeração impar, 


numerados em azul, podem ser encontradas no Apêndice Ш. Os 


exercícios na seção de Problemas por Tópico estão emparelhados, sendo 


que cada problema de número impar é seguido de um problema de 


número par envolvendo o mesmo assunto. Os exercícios na seção de 


Problemas Cumulativos também estão emparelhados, mas de forma 


menos rigorosa. (Os Problemas de Desafio e os Problemas Conceituais, 


devido à sua natureza, não estão emparelhados.) 


Silicatos: А Matéria Mais Abundante na Crosta Terrestre 


17. 


18. 


O silício liga-se ao oxigênio formando um tetraedro no composto 
de sílica covalente reticular, SiO,, e nos compostos de silicatos 
iônicos. Qual é o estado de oxidação do Si em cada uma destas 
estruturas? 


a. composto sílica, SiO, 
b. ortossilicatos, 810,4 
с. pirossilicatos, 51,06 


Qual é o estado de oxidação do Si em cada uma destas estruturas? 


19. 


20. 


21. 


22. 


23. 


24. 


25. 


26. 


a. piroxênios, SiO? 
b. anfibólios, 5140,6 
с. filossilicatos, SiO; 


Na granada de ortossilicato, a fórmula unitária tem trés unidades 
de SiO¿* е é balanceada por cátions Ca? e АГ". Determine a 
fórmula unitária da granada. 


No piroxénio kanoite, a fórmula unitária tem duas unidades de 
SiO? e é balanceada por íons manganês e magnésio. Determine a 
fórmula unitária da kanoite. Suponha que o estado de oxidação do 
Mn seja +2. 


O caolin é um material de argila que é um filossilicato. Utilize o 
balanceamento de carga para determinar quantos íons hidróxido há 
na fórmula do caolin, ALS,Os(OH).. 


A tremolita é um silicato de cadeia dupla da classe dos anfibólios. 
Utilize o balanceamento de carga para determinar quantos íons 
hidróxido há na fórmula da tremolita, Са,Мо;51,60,,(ОН),. 


Como os tetraedros da sílica estão ligados no ZrSiO,? A que classe 
de silicatos esse composto pertence? 


Como os tetraedros da sílica estão ligados no CaSiO;? A que classe 
de silicatos esse composto pertence? 


Preveja a estrutura e dê as cargas dos cátions em um dos minerais 
da família das hornblendas, Ca,Mg,FeSi,AlO,,(OH),. 


Preveja a estrutura e dê as cargas dos cátions no mineral 
hedenbergita, CaFeS10.. 


O Boro e Suas Notáveis Estruturas 


17. 


28. 


Uma grande fonte de boro é o mineral kernita, Na,[B,O.(0H),]?3 
H,O. Calcule quantos gramas de boro podem ser produzidos a 
partir de 1,0 x 10* kg de minério contendo kernita, se o minério 
contém 0,98 % de kernita em massa, e o processo tem um 


rendimento de 65 %. 


Um mineral incomum do boro é a ulexita, NaCaB,O, · 8 H,O. 
Quantos gramas de boro podem ser produzidos a partir de5,00 x 


29. 


30. 


31. 


32. 


33. 


34. 


10? kg de minério contendo ulexita, se o minério contém 0,032 % 
de ulexita, em massa, e o processo tem um rendimento de 88 %? 


Explique por que os ângulos de ligação do BCl, e do NCI, são 
diferentes. 


Explique por que a ligação entre o B e o Cl na molécula de ВСІ, é 
menor do que seria esperado para uma ligação simples B-Cl. 


Preveja o número de vértices e faces em cada closo-borano. 
y Ae 

a. BH 

b. BH? 

Preveja o número de vértices e faces em cada closo-borano. 
Da 

a. BH, 

b. BH” 


Descreva as diferenças que há entre um closo-borano, um nido- 


borano e um aracno-borano. 


Descreva como o boro é utilizado na indústria nuclear. 


Carbono, Carbetos e Carbonatos 


35. 


36. 


37. 


38. 


39. 


40. 


Explique por que a estrutura da grafita permite à grafita ser 
empregada como lubrificante, mas a estrutura do diamante não. 


Explique por que a grafita pode conduzir eletricidade, mas o 
diamante não. 


Descreva as diferenças entre o carvão vegetal normal e o carvão 
vegetal ativado. 


Explique por que a estrutura do carvão vegetal permite ao carbono 
agir como um bom filtro, enquanto a estrutura do diamante não. 


Descreva as diferenças entre um carbeto iônico e um carbeto 
covalente. Que tipos de átomos formarão esses carbetos com o 
carbono? 


O carbeto de silício é produzido pelo aquecimento de polímeros de 
silicone, formando gás metano, gás hidrogênio e carbeto de silício. 
Balanceie a reação de aquecimento do [(СН,),51], para formar o 
carbeto de silício. 


41. 


42. 


43. 


44. 


45. 


46. 


Consultando o diagrama de fases da Seção 11.8, descreva о que 
acontece com a fase do CO, durante cada processo visto a seguir. 


a. redução da pressão sobre о CO, sólido que está a —80 °С 


b. diminuição da temperatura no CO; gasoso que é mantido a uma 
pressão de 20 atm 


c. aumento da temperatura do CO; sólido que é mantido a uma 
pressão de 0,8 atm 


Consultando o diagrama de fases da Seção 11.8, descreva o que 
acontece com a fase do СО» durante cada processo visto a seguir. 


a. redução da temperatura a partir do ponto crítico 


b. aumento da pressão no CO, gasoso que é mantido a uma 
temperatura de —50 °С 


c. aumento da temperatura do CO; sólido que é mantido a uma 
pressão de 20 atm 


Preveja os produtos de cada reação vista a seguir е escreva a 
equação balanceada. 


a. CO(g) + CuO(s) 
b. 85105) + C(s) 
c. S(s) + CO(g) 


Preveja os produtos de cada reação vista a seguir е escreva a 
equação balanceada. 


a. CO(g)+ Cl(g) 

b. CO(g) + Mg(s) 

с. S(s) + C(s) 

Dê o estado de oxidação do carbono no: 
a. CO 

b. CO, 

с. CO, 


Escreva uma reação balanceada da reação de liberação de gás da 
Alka-Seltzer, bicarbonato de sódio, com ácido cítrico, C¿HsO,. (О 


ácido é um ácido triprótico e consiste em uma cadeia de três 
átomos de carbono, cada qual com um grupo de ácido carboxílico, 
СООН.) 


Nitrogênio e Fósforo: Elementos Essenciais à Vida 


47. 
48. 


49. 


50. 


51. 


52. 


53. 


54. 


55. 


Explique o processo de fixação do nitrogênio. 


Explique por que o átomo de nitrogênio no nitrogênio diatômico é 
inútil para a maioria das plantas. Onde as plantas conseguem 
nitrogênio? 


Descreva as diferenças entre os alótropos de fósforo branco e de 
fósforo vermelho. Explique por que o fósforo vermelho é mais 
estável. 


Descreva como o fósforo vermelho e o fósforo negro são 
produzidos a partir do fósforo branco. 


O salitre e o salitre do Chile são duas importantes fontes minerais 
de nitrogênio. Calcule a porcentagem em massa de nitrogênio em 
cada mineral. 


A apatita é uma importante fonte mineral para a produção de 
fósforo. Calcule a porcentagem atômica e em massa de P no 
mineral apatita. 


Consultando as tabelas do Apêndice IIB, determine se a azida de 
hidrogênio é estável, ou não, à temperatura ambiente, comparada a 
seus elementos, o H, e o N,. A azida de hidrogênio é estável a 
qualquer temperatura? 


Referindo-se às tabelas do Apêndice IIB, determine se o monóxido 
de dinitrogênio é estável à temperatura ambiente, comparado a 
seus elementos, o O, e o N, O monóxido de dinitrogênio é estável 
a qualquer temperatura? 


Preveja os produtos de cada uma das seguintes reações e escreva a 
equação balanceada. 


a. NH,NO;(aq) + aquecimento 
b. NO(g) + Н,О() 
с. PCL(D + Og) 


56. 


ый 


58. 


59. 


60. 


61. 


62. 
63. 


64. 


Preveja os produtos de cada uma das seguintes reações e escreva а 
equação balanceada. 


a. NO(g) SE NO(g) 
b. aquecimento do PH; 
с. Р. (5) +5 Og) 


Ordene os íons nitrogênio desde aquele com o N no estado de 
oxidação mais alto até aquele com o N no estado de oxidação mais 
baixo. 


Nz, N2H5", NO7, МН", NO7 


Determine o estado de oxidação do N nos compostos na reação de 
formação do ácido nítrico. Identifique o agente oxidante e o agente 
redutor. 

3 NOx(g) + H,O) —> 2 HNOx(I) + NO(g) 


Represente as estruturas de Lewis dos haletos de fósforo PCI, e 
РСІ;. Descreva sua forma, de acordo com а RPECV. 


O pentóxido de dinitrogênio é um composto iônico formado a 
partir de íons МО; е NO;. Dê o estado de oxidação do N em cada 
íon e a forma, de acordo com a RPECV de cada um dos íons. 


O carbonato de amônio é produzido a partir da reação da шеа, 
СО(МН,),, com água. Escreva a equação balanceada dessa reação e 
determine quanta ureia é necessária para produzir 23 g de 
carbonato de amônio. 


Explique por que a fosfina, PH;, é menos polar do que a amônia. 


A reação do oxigênio com o fósforo branco pode formar РО, ou 
РО. Dê as condições que determinam qual produto se forma. 


O Р.О, é um dos agentes de secagem mais efetivos, tendo a 
capacidade de extrair água de outras moléculas. O P,O, forma o 
ácido fosfórico. Escreva reações balanceadas da reação do P4O0 
com: 


a. HNO;, formando o №0; 
b. H,SO,, formando o SO; 


Oxigênio 


65. 


6б. 


67. 


68. 


Dé o nome da grande fonte do elemento oxigênio e descreva como 
ele é produzido. 


Explique por que existe perigo tanto em uma grande diminuição 
quanto em um grande aumento da porcentagem de oxigênio da 
atmosfera. 


Identifique cada composto visto a seguir como óxido, peróxido ou 


superóxido. 

a. 10, 

b. (а0 

с К,0, 
Identifique cada composto visto a seguir como óxido, peróxido ou 
superóxido. 

a. Mg0 

b. Na,0, 

с. ($0, 


Enxofre: Um Elemento Perigoso, mas Útil 


69. 


70. 


71. 


72. 


Explique por que a viscosidade do enxofre líquido inicialmente 
aumenta com o aumento da temperatura, mas, em seguida, diminui 
com maior aumento da temperatura. 


O dióxido de enxofre é um composto tóxico de enxofre. Liste uma 
fonte natural e uma fonte industrial que produz o SO.. 


Calcule a massa máxima (em gramas) de cada sulfeto metálico que 
se dissolve em 1,0 L de uma solução que é 5,00 х 10° М em Na,S. 


a. РЬЅ 
b. ZnS 


Uma fonte de carvão mineral contém 1,1 % de enxofre em massa. 
Se 2,0 x 10º kg de carvão mineral são queimados e formam óxidos, 
calcule a massa de CaSO,(s) que é produzida a partir da “lavagem” 
do SO, poluente do gás de descarga. Suponha que todo o enxofre 
do carvão mineral seja convertido em sulfato de cálcio. 


73. 


74. 


Escreva a equação da torrefação da pirita de ferro na ausência de аг 
para formar enxofre elementar. Calcule o volume de S, gasoso que 
pode ser produzido a partir da torrefação de 5,5 kg de pirita de 
ferro. Suponha que todo o enxofre da pirita de ferro seja convertido 
em S, gasoso. (Considere as CNTP para calcular о volume de gás.) 


Escreva a reação global a partir das duas etapas do processo Claus. 
Calcule о volume de gás H5S necessário para produzir 1,0 kg de 
S(s). (Considere as CNTP para calcular o volume de gás.) 


Halogênios 


19. 


76. 


Т1 


78. 


79. 


Determine o estado de oxidação do Xe e dê a estrutura de acordo 
com a RPECV de cada um dos seguintes compostos: 


а. Xef, 

b. XeF, 

с. Хе0Е, 
Descreva a forma de cada um dos seguintes compostos de 
halogênio. 

а. В 

b. IF, 

c Br0, 

d. CIO, 


Quando o cloro é borbulhado em uma solução aquosa incolor 
contendo íons brometo, a solução fica vermelha e o cloro é 
reduzido. Escreva a equação balanceada dessa reação e identifique 
o agente oxidante e o agente redutor. 


O tetracloreto de carbono é produzido, passando gás cloro sobre 
dissulfeto de carbono na presença de um catalisador. A reação 
também produz S,Cl, Escreva a reação balanceada e identifique 
qual elemento é oxidado e qual elemento é reduzido. 


Se 55 g de vidro de SiO,(s) são colocados em 111 L de HF 0,032 
M, há HF suficiente para dissolver todo o vidro? Determine qual 
substância é o reagente limitante e calcule quanto do outro 


reagente permanece se a reação avança até à conclusão. 


80. 


Descreva a diferença entre os tipos de ligações (simples, dupla, 
tripla) e as formas dos dois íons de iodo: ICly e IO,. 


Problemas Cumulativos 


81. 


82. 


83. 


84. 


85. 


86. 


87. 


88. 


A partir das composições do linhito e do carvão mineral 
betuminoso, calcule a massa de ácido sulfúrico que poderia 
potencialmente se formar como chuva ácida com a queima de 1,00 
x 10? kg de cada tipo de carvão mineral. 


Calcule o volume de CO, liberado com o aquecimento e a 
decomposição de 88 g de bicarbonato de sódio. (Suponha pressão е 
padrão.) 


Todos os halogênios formam oxiácidos. Os ácidos per-hálicos têm 
a fórmula geral de HXO,. Explique por que o НСІО, é um ácido 
muito mais forte do que o HIO,. 


Os halogênios formam oxiácidos com diferentes quantidades de 
oxigênio. Explique por que o HCIO, é um ácido mais forte do que 
o HCIO,. 


Determine a razão entre as velocidades de efusão do HCl em 
comparação com cada gás visto a seguir. 


a. CL 


c. HI 


Calcule a razáo entre as velocidades de efusáo de cada par de gases 
vistos a seguir. 


a. 2*DF, e CIF 
b. 2UF, е 2UF, 


O peróxido de sódio é um agente oxidante muito potente. 
Balanceie a reacáo do peróxido de sódio, com o ferro elementar 
dando o óxido de sódio e o Fe,O,. 


O dióxido de enxofre é um agente redutor. Quando é borbulhado 
em uma solução aquosa contendo Br,, uma solução de cor 
vermelha, ele reduz o bromo a íons brometo incolores e forma 


89. 


91. 


92. 


ácido sulfúrico. Escreva a equação balanceada dessa reação е 
identifique o agente oxidante e o agente redutor. 


Utilizando o modelo de orbitais moleculares de uma molécula 
diatômica, explique os diferentes comprimentos de ligação dos 
íons de oxigênio vistos a seguir. Indique qual íon é diamagnético. 


Comprimento da Ligação 0—0 (pm) 
112 
121 
133 


149 


O closo-borano com a fórmula BH tem os seis átomos de B nos 
vértices, formando uma estrutura octaédrica com oito faces. A 
fórmula do número de arestas é 2n — 4, em que n é o número de 
átomos de boro. Determine o número de vértices e de faces de cada 
closo-borano. 


a. BH” 
b. BH, 


Determine a quantidade (em mols) de ligações С—С que devem 
ser quebradas quando 1,0 mol de C(g) é formado a partir do 
C(diamante). Calcule o AH de sublimação do diamante a partir de 
dados do Apêndice II, Tabela B. Então, efetue o cálculo utilizando 
a energia da ligação С—С na Tabela 9.3. Sugira uma razão para a 
diferença entre os dois valores. 


Respirar o ar que contém 0,13 % de CO em volume durante 30 
minutos causa a morte. O CO pode formar-se pela combustão 
incompleta de compostos contendo carbono. Calcule o volume 
mínimo de octano (СН, um componente da gasolina, que tem 
massa específica de 0,70 g/mL) que deve ser queimado para 
produzir essa composição de CO em uma garagem com volume de 
40 mº, a 298 K e 1,0 atm. 


93. 


94. 


Dado que о AG”, do HSO, 1 M é -633 kJ, utilize os dados do 
Apéndice II, Tabela В, para calcular о AP” da formação de uma 
solução 1 М de SO, na água a partir do 500). 


Utilize os dados do Apéndice II, Tabela B, para calcular o АР? da 
formação de uma solução 1 М de H,SO, a partir doSO:(g). 


Problemas de Desafio 


95. 


96. 


97. 


98. 


Calcule a entalpia padrão de reação рага a redução das diferentes 
formas de óxido de ferro a ferro metálico e CO, a partir da reação 
do óxido com o CO. Identifique qual reação é a mais exotérmica 
por mol de ferro e explique por quê. 


a. Ее;О, 
b. FeO 
с. Fe,O; 


Balanceie a equação da produção de acetileno (C,H,) a partir da 
reação do carbeto de cálcio com a água. Se o acetileno é queimado 
formando água e dióxido de carbono, quantos quilojoules de 
energia são produzidos a partir da reação completa de 18 g de 
carbeto de cálcio? 


O subóxido de carbono, С,О,, é uma molécula linear com os dois 
átomos de oxigênio na extremidade e ligações duplas entre cada 
átomo de carbono e de oxigênio. 


a. Represente a estrutura de Lewis do C,O,. 
b. Indique o tipo de hibridização de cada átomo de carbono. 


c. Calcule o calor de reação da reação do subóxido de carbono 
com a água formando ácido malônico (HO,CCH,CO,H). 
Sugestão: Cada extremidade do ácido malônico tem um 
carbono fazendo uma dupla ligação a um oxigênio e ligado a 
um hidróxido. 


O carbonato de cálcio é insolúvel na água. No entanto, ele se 
dissolve em uma solução ácida. Calcule a entalpia padrão, entropia 
padrão e a variação da energia livre de Gibbs da reação entre o 


99, 


100. 


101. 


carbonato de cálcio sólido е o ácido clorídrico. Qual a força motriz 
para a reação, a variação da entalpia ou a variação da entropia? 


Quando a hidrazina é dissolvida em água, ela age como base. 
NoHu(ag) + H0(1) ==> N,Hs' (ад) + ОН (ag) 
К, = 85x 107 
NH (ag) + Н,О() = NHê*(aq) + OH (ад) 
Къ = 89x 10% 
a. Calcule o Къ da reação global da hidrazina formando o N,H;*. 


b. Calcule o K, do №Н;. 


c. Calcule a concentração de hidrazina e de ambos os cátions em 
uma solução tamponada em pH 8,5 para uma solução que foi 
produzida pela dissolução de 0,012 mol de hidrazina em 1 L de 
água. 


O combustível sólido dos propulsores de foguetes para 
espaçonaves consiste em alumínio em pó como combustível e em 
perclorato de amônio como agente oxidante. 
3 NH,CIO (5) + 3 Al(s) ——> 
ALOx(s) + AICI(s) + 6 Н,О(е) + 3 NOC) 

Se o lançamento de um foguete queima 2,200 x 10º kg de 
alumínio, calcule a energia produzida em joules. Calcule o volume 
do gás produzido, supondo que fosse resfriado de volta a 298 K, a 
1 atm. A entalpia padrão de formação do perclorato de amônio 
sólido é -295,3 kJ/mol. 


Dois compostos conhecidos têm fórmula H,N,0,. Um deles é um 
ácido fraco e o outro é uma base fraca. O ácido, chamado de ácido 
hiponitroso, possui duas ligações O—H. A base, chamada de 
nitramida, não tem ligações O—H. Represente as estruturas de 
Lewis desses compostos. Preveja se o ácido é mais forte ou mais 
fraco do que o ácido nitroso e se a base é mais forte ou mais fraca 
do que a amônia. 


Problemas Conceituais 


102. 


Explique por que partículas finas de carvão vegetal ativado podem 
absorver mais (como filtro) do que os briquetes grandes de carvão 
vegetal. 


103. 


104. 


105. 


106. 


107. 


108. 


109. 


110. 


Os dois principais componentes da atmosfera sáo as moléculas 
diatómicas de nitrogénio e oxigénio. Explique por que o nitrogénio 
puro é usado como uma atmosfera protetora no laboratório, e o 
oxigênio puro é muito mais reativo. 


Explique por que o nitrogênio pode formar componentes com 
muitos e diferentes números de oxidação. 


Descreva como o di-hidrogenofosfato de sódio pode ser utilizado 
como agente tampão de pH. 


Explique por que H,S tem um ângulo de ligação diferente e é 
muito mais reativo do que H,O. 


Explique por que o flúor é encontrado apenas com o estado de 
oxidação —1 ou 0, enquanto os outros halogênios são encontrados 
em compostos com outros estados de oxidação. 


Por que algumas substâncias se queimam em flúor gasoso, mesmo 
que não se queimem em oxigênio gasoso? 


Explique por que o SO; é usado como agente redutor, mas o SO; 
não. 


Explique por que a molécula do inter-halogênio BrCl; existe, e a 
do СІВг, não. 


Respostas das Associações Conceituais 


Mudanças de Fase e Pressão 


22.1 Um aumento da pressão favorece a fase mais densa, neste caso, o 


diamante. 


Solubilidade dos Carbonatos 


22.2 (a) Como o íon carbonato é básico, a adição de ácido à solução 


desloca a reação de dissolução para a direita porque o ácido reage 
com o íon carbonato. (Lembre-se, da Seção 16.5, de que a 
solubilidade de um composto iônico com um ânion básico aumenta 
com o aumento da acidez.) 


23.1 


23.2 


23.3 


23.4 


23.5 


Metais e Metalurgia 


Os metais não estão disponíveis imediatamente para o 
uso do homemÉ mas eles estão, em sua maior parte, 
enterrados na escuridão, nas entranhas da Terra, onde 
estão tão bem disfarçados, pela combinação e mistura 
com outras substâncias, fazendo com que eles 
frequentemente apareçam de forma totalmente 
diferente deles mesmos. 


— William Henry (1774-1836) 
Vanádio: Um Problema e uma Oportunidade 
As Propriedades Gerais e a Distribuição Natural dos Metais 
Processos Metalúrgicos 
Estruturas dos Metais e das Ligas 
Fontes, Propriedades e Produtos de Alguns dos Metais de Transição 3d 


Principais Resultados do Aprendizado 


E VOCÊ OBSERVAR А SUA VOLTA EM SUA 
CASA, sala de aula ou vizinhança, muito daquilo que 


você vê é feito de metal ou pelo menos tem algumas 


partes metálicas. Você pode imaginar a vida sem metais? Sem 


os metais, não teríamos arranha-céus, que precisam da 


estrutura rígida de vigas de aço; não haveria automóveis, que 


precisam de motores e carrocerias de metal; e não haveria 


eletricidade, que precisa dos cabos de cobre e de alumínio para 


a sua transmissão. A metalurgia é uma ciência ao mesmo 


tempo antiga e muito nova. Encontramos as raízes da 
metalurgia no passado distante, quando nossos ancestrais 
primitivos começaram sua busca por metais e a como 
processá-los. Das três idades pré-históricas da humanidade — 
a Idade da Pedra, a Idade do Bronze e a Idade do Ferro — 
duas receberam seu nome da busca por metais. Porém, 
comumente não encontramos metais na forma elementar na 
Terra; ao invés disso, nós os encontramos em compostos, 
frequentemente dispersos no interior de outros compostos. A 
mineração, separação e o refino do vasto grupo de metais é 
uma ciência bastante nova. Muitos metais modernos não 
estavam disponíveis há 200 anos. Em meados do século XIX, 
o ouro era mais barato que o alumínio porque o alumínio era 
muito difícil de ser refinado, e o titânio, que é importante na 
indústria aeroespacial, não podia ser produzido. Neste 
capítulo, vamos discutir a área da química conhecida como 
metalurgia. 


O petróleo está, às vezes, contaminado com vanádio, que se acredita ter sido o 
metal utilizado para o transporte de oxigênio por algumas formas antigas de vida. 


23.1 Vanádio: Um Problema e uma Oportunidade 


Recentemente, alguns membros dos departamentos de química 
e de engenharia de uma universidade se reuniram com 
representantes de uma companhia petrolífera para discutir 
como os docentes e alunos poderiam cooperar em pesquisa 
industrial. Um importante tópico que discutiram foi a 
contaminação do petróleo pelo vanádio, um problema grave de 
preocupação continua. Como o vanádio é tóxico, o governo 
dos E.U.A. regula a quantidade de vanádio que pode ser 
emitido por processos industriais, e as companhias de petróleo 
têm de encontrar maneiras ecologicamente aceitáveis de 
remover o vanádio do petróleo. 


O vanádio é um elemento raro, compondo apenas 0,015 % 
da crosta terrestre (em massa). Ele é um metal branco e macio 
(mole), com alta ductilidade e maleabilidade, o que significa 
que ele pode ser moldado facilmente em fios finos ou 
laminado em chapas finas. Devido à alta reatividade do 
vanádio puro, esse elemento ocorre naturalmente em 
compostos (não em sua forma elementar). No entanto, os 
compostos de vanádio normalmente não são encontrados nas 
rochas ou nos solos próximos de campos de petróleo, então, 
por que esse metal reativo raro ocorre no petróleo? A resposta 
reside na biologia de antigas formas de vida. A maioria dos 
animais modernos utiliza o ferro na hemoglobina para 
transportar oxigênio através da sua corrente sanguínea (veja as 
Seções 1.1 e 14.1) e poucos (como as lagostas) usam o cobre 
para essa função. Parece que alguns animais extintos 
utilizavam o vanádio. Ainda hoje, acredita-se que um grupo de 
organismos marinhos simples, os tunicados ou as ascídias, usa 
compostos de vanádio para o transporte de oxigênio. A fonte 
do vanádio no petróleo bruto pode ser os muitos animais a 
partir dos quais o petróleo foi formado. 


О vanádio é um metal branco e macio. 


Durante o refino, o petróleo bruto é aquecido para produzir 
reações que formam os diferentes produtos do petróleo. Se 
parte do petróleo contendo vanádio queima durante o 
aquecimento, o vanádio forma vanadatos, compostos iônicos 
com íons poliatômicos de óxido de vanádio, como o УО e o 
УО;. Esses compostos, que têm baixos pontos de fusão, 
podem dissolver os revestimentos protetores de óxido em 
contêineres de aço inoxidável, causando corrosão do aço е 
arruinando os contêineres nos quais o petróleo é armazenado. 
Se os compostos de vanádio não são removidos do petróleo 
antes do armazenamento, o cliente herda o problema. Além 
disso, o vanádio e muitos dos seus compostos são tóxicos, 
então, as companhias petrolíferas não podem simplesmente 
despejar os compostos de vanádio extraídos no meio ambiente. 


No entanto, a presença de vanádio no petróleo bruto pode 
se tornar lucrativa para as companhias de petróleo. Se o 
vanádio pode ser economicamente recuperado do petróleo, 


então, o petróleo poderia se tornar uma fonte de vanádio, um 
metal valioso, com diversos usos industriais importantes, 
inclusive na produção de ligas de ferro e ácido sulfúrico. 


А recuperação do vanádio do petróleo envolve metalurgia, 
o tópico deste capítulo. A metalurgia inclui todos os 
processos associados com a mineração, separação e refino de 
metais e a subsequente produção de metais puros e misturas de 
metais chamadas de ligas (que definiremos na Seção 23.4). 
Neste capítulo vamos explorar as propriedades gerais e a 
distribuição natural dos metais; diversas categorias diferentes 
de processos metalúrgicos, incluindo-se a pirometalurgia, a 
hidrometalurgia, a eletrometalurgia e a metalurgia do pó; as 
estruturas e as ligas formadas por metais; e os produtos 
metálicos e aplicações para diversos materiais selecionados. 


23.2 As Propriedades Gerais e a Distribuição 
Natural dos Metais 


Os metais compartilham diversas propriedades comuns. Todos 
os metais são opacos (não podemos ver através deles) e são 
bons condutores de calor e eletricidade. Eles geralmente têm 
alta maleabilidade (a capacidade de serem dobrados ou 
conformados para adquirir as formas desejadas) e ductilidade 
(a capacidade de serem transformados em fios). Podemos 
explicar essas propriedades pelas teorias de ligação que já 
examinamos para os metais: o modelo do mar de elétrons e a 
teoria das bandas. No modelo do mar de elétrons, discutido na 
Seção 9.11, cada átomo do metal no interior de uma amostra 
de metal doa um ou mais elétrons a um mar de elétrons, que 
flui no interior do metal. Na teoria das bandas, discutida na 
Seção 11.13, os orbitais atômicos dos átomos do metal são 
combinados, formando bandas que ficam deslocalizadas sobre 


todo o sólido cristalino; os elétrons se movem livremente 
nessas bandas. Os elétrons móveis nesses dois modelos 
conferem aos metais muitas das suas propriedades em comum. 


No entanto, cada metal também é singular, e mesmo suas 
propriedades compartilhadas podem variar dentro de uma 
faixa. Por exemplo, alguns metais, como o cobre, a prata e o 
alumínio, têm condutividades térmica e elétrica muito mais 
altas que os outros metais. A Tabela 23.1 lista a condutividade 
térmica e a resistividade elétrica (uma baixa resistividade 
corresponde a uma alta condutividade) de alguns metais. 
Observe que ambas as propriedades podem variar em fatores 
de 10 ou mais. A maior parte dos metais é muito resistente, 
maleável e dúctil. Porém, o chumbo é um metal frágil e macio 
e o cromo é um metal quebradiço que não poderá ser dobrado 
sem quebrar. Quando pensamos nas propriedades que os 
metais têm em comum, devemos levar em consideração uma 
variedade de propriedades como também algumas singulares. 


TABELA 23.1 Condutividade Termica e Resistividade Eletrica de 
Diversos Metais 


Condutividade Resistividade Eletrica 
Metal Termica (W/cm - К) (102 · cm) 
Ag, prata 4,29 1,59 
Cu, cobre 4,01 1,67 
Fe, ferro 0,804 9,71 
V, vanadio 0,307 24,8 


Mais de 75 % dos elementos da tabela periódica sáo 
metais, no entanto os metais constituem apenas 25 % da massa 
da crosta da Terra (veja a Figura 22.2 para a composição da 


crosta terrestre). Pensa-se que o núcleo da Terra seja 
constituído de ferro e níquel, mas, como o núcleo está muito 
distante da superfície, esses metais não são acessíveis. O metal 
mais abundante na Terra é o alumínio, um metal do grupo 
principal. Diversos metais alcalinos e alcalino-terrosos (cálcio, 
sódio, potássio e magnésio) constituem mais de 1 % da crosta 
terrestre. O ferro, que constitui cerca de 5 % da crosta, é о 
único metal de transição que representa mais de 0,1 % da 
crosta. Dos metais de transição da primeira linha da tabela 
periódica, titânio, cromo, ferro, níquel, cobre e zinco são todos 
suficientemente abundantes para serem importantes materiais 
industriais. 


O ouro é um dos poucos metais que podem ser encontrados na forma elementar na 
natureza, frequentemente em veios como o mostrado aqui. 


A maioria do sal NaCl é produzida retendo-se água do oceano em bacias rasas е 
deixando a água evaporar. 

Apenas alguns metais ocorrem naturalmente na forma 
elementar, incluindo o níquel, cobre, paládio, prata, platina e o 
ouro. Devido à sua baixa reatividade, esses metais 
frequentemente são chamados de metais nobres. Eles 
geralmente ficam concentrados no interior de regiões 
montanhosas ou vulcânicas em pequenos veios isolados dentro 
de uma matriz rochosa. 


A maioria do restante dos metais ocorre naturalmente em 
estados de oxidação positivos no interior de depósitos 
minerais. Os minerais (conforme vimos no Capítulo 22) são 
sólidos inorgânicos cristalinos homogêneos de ocorrência 
natural. Uma rocha que contém uma alta concentração de um 
mineral específico é chamada de minério. Os processos 
metalúrgicos separam os minerais úteis de outros materiais 
inúteis no minério. 

As principais fontes de metais alcalinos são os minerais de 
cloreto, como a halita (cloreto de sódio) e a silvita (cloreto de 


potássio). A halita ocorre em grandes depósitos em sítios que 
outrora foram oceanos antigos, ou pode ser precipitado pela 
evaporação da água do oceano. A principal fonte de alguns 
outros metais são os minerais de óxido, como a hematita 
(Fe,0;), o rutilo (T1O,) e a cassiterita (SnO,). Os minérios que 
contêm esses minerais se encontram distribuídos 
desigualmente em volta da Terra. Por exemplo, a América do 
Norte tem grandes depósitos de hematita, mas nenhum 
depósito substancial de cassiterita. Os sulfetos são os minerais 
mais importantes para muitos metais, como a galena (PbS), o 
cinábrio (HgS), a esfalerita (ZnS) e a molibdenita (MoS,). 


A principal fonte mineral de alguns outros metais pode ser 
complexa. Por exemplo, as fontes minerais principais do 
vanádio são a vanadinita [Pbs(VO,)sCl] e a carnotita 
[K(UOJAVO4), © 3 НО], que também é uma importante 
fonte mineral de urânio. O vanádio, conforme vimos, também 
é encontrado no petróleo bruto. Nenhum mineral específico 
contém o metal rádio. Entretanto, o rádio, por vezes, substitui 
o urânio em minerais que contêm urânio. А pequena 
quantidade de rádio que substitui o urânio na carnotita também 
é a principal fonte de rádio. O tântalo e o nióbio, cujos nomes 
vêm do deus grego Tântalo e sua filha Niobe, sempre ocorrem 
juntos em depósitos mistos de columbita [Fe(NbO;),] e de 
tantalita [Ее(ТаО;),]. Os minerais são extraídos juntos e os 
elementos são separados posteriormente por recristalização 
(veja a Seção 12.4). 


23.3 Processos Metalúrgicos 


Os minérios extraídos são inicialmente separados fisicamente 
em seus componentes que contêm metais e os que não contêm 
metais. Em seguida, o metal elementar é extraído dos 


compostos nos quais é encontrado, um processo chamado de 
metalurgia extrativa. Nesta seção, examinaremos diversos 
processos metalúrgicos, incluindo а pirometalurgia, a 
hidrometalurgia, a eletrometalurgia e a metalurgia do pó. Após 
separação e extração, o metal é refinado; o refino é o processo 
em que o material bruto é purificado. 


Separação 


A primeira etapa do processamento de minérios que contêm 
metais é a moagem do minério em partículas menores. As 
partículas que contêm os minerais são, então, separadas do 
material indesejado, chamado de ganga, geralmente por 
métodos físicos. Por exemplo, em alguns casos, um ciclone de 
vento é usado para afastar a ganga das partículas que contêm 
metais, conforme mostra a Figura 23.1. Se os minerais são 
magnéticos, podem ser separados através de imãs. Forças 
eletrostáticas também são utilizadas para separar minerais 
polares da ganga apolar. 

y Partículas 


mais leves 
(ganga) 


Minério 
pulverizado 


Corrente de ar 
ascendente 


| 


Partículas mais pesadas 
(mineral) 


FIGURA 23.1 Separação рог Ar Um ciclone industrial separa as 
partículas leves e trituradas da ganga das partículas mais pesadas, que 
contêm metais. 


Mistura de água/óleo/detergente 
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FIGURA 23.2 Separação pelo Uso de uma Solução Um agente 
umedecedor (ou detergente) ajuda os minerais a se ligar à espuma em 
uma solução borbulhada. Os minerais na espuma são separados da ganga, 
que permanece na solução. 

На vezes em que são usadas soluções para separar os 
minerais da ganga, conforme mostrado na Figura 23.2. Um 
agente umedecedor (ou detergente) que se liga 
preferencialmente às superfícies dos minerais é adicionado a 
uma mistura de material extraído e água. Então, ar é soprado 
através da mistura, formando bolhas e uma espuma. Como 
estão ligados ao agente umedecedor, os minerais se segregam 
para a espuma, onde podem ser recolhidos. A ganga se separa 
na solução. 


Pirometalurgia 


Pirometalurgia contém a raiz grega pyro, que significa fogo ou calor. 


Uma vez separado o mineral da ganga, o metal elementar é 
extraído do mineral. Diversas técnicas diferentes podem obter 
essa separação. Na pirometalurgia, o calor é usado para 
extrar um metal do seu mineral. Diferentes condições de 
aquecimento têm diferentes efeitos no mineral. 


r 


A calcinação é o aquecimento de um minério para 
decompô-lo e remover um produto volátil. Por exemplo, 
quando os minerais de carbonato são aquecidos, o dióxido de 
carbono é removido, como mostram os exemplos a seguir: 


aquecimento 


PbCO:(s) EE, phO(s) + CO8) 


aquecimento 
——ә 


4 FeCOx(s) + O(g) 2 Fe20x(s) + 4 COg) 


Compostos hidratados sáo discutidos na Secáo 3.5. 


Muitos minerais ocorrem em uma forma hidratada (isto é, eles 
contêm água). А calcinação também remove a água. 


Fe,O; * 2 Fe(OHM)x(s) E 2 Fe,0,(5) + 3 H,0(g) 


O aquecimento que provoca uma reacáo química entre a 
atmosfera do forno (os gases no forno) e o mineral é chamado 
de torrefacáo. A torrefacáo é particularmente importante no 
processamento de minérios de sulfeto. Os minérios sáo 
aquecidos na presença de oxigênio, convertendo o sulfeto em 
um óxido e emitindo dióxido de enxofre. Por exemplo, a 
torrefação do sulfeto de chumbo(II) ocorre através da reação: 


aquecimento 


2 PbS(s) + 3042) ES, 2 PbO(s) + 2 SOx(g) 


Em certos casos, principalmente com os metais menos ativos, 
como o mercúrio, a torrefação produz o metal puro. 


aquecimento 
+ 


HgS(s) + O(g) Hg(g) + SOs(g) 


Quando a torrefação forma um produto líquido, que facilita a 
separação, ela é chamada de fundição. Considere, por 


exemplo, a fundição do óxido de zinco: 


aquecimento 


ZnO(s) + C(s) Zn(!) + CO(g) 


O monóxido de carbono gasoso se separa do zinco líquido, 
permitindo que o metal seja facilmente recuperado. Em alguns 
casos, deve ser adicionado um fundente а mistura durante a 
fundição para ajudar a separar os dois materiais. O fundente é 
um material que reage com a ganga formando uma substância 
com baixo ponto de fusão. Por exemplo, os óxidos de silício 
na ganga podem ser liquefeitos pela reação com o carbonato 
de cálcio segundo a reação: 

5105) + CaCOx(s) ——> CO>x(g) + CaSiOx(1) 

ganga fundente escória 
A solucáo líquida residual que se forma a partir do fundente e 
da ganga geralmente é um material de silicato chamado de 
escória. O metal líquido e a escória líquida tém massas 
específicas diferentes e, portanto, se separam. Os buracos 
existentes em diferentes alturas no interior da lateral do 
recipiente onde se encontram o metal líquido e a escória 
permitem que o líquido mais denso flua para fora dos buracos 
inferiores e o líquido menos denso flua para fora dos buracos 
mais altos. 


Hidrometalurgia 


O uso de uma solução aquosa para extrair metais dos seus 
minérios é conhecido como hidrometalurgia. Um exemplo 
primitivo de hidrometalurgia é o processo usado para obter 
ouro. O ouro ocorre em seu estado elementar, mas 
frequentemente na forma de partículas muito pequenas 
misturadas com outras substâncias. O ouro pode ser separado 
da mistura por sua dissolução seletiva formando uma solução, 
um processo chamado de lixívia. Nesse processo, o ouro 


sólido reage com о cianeto de sódio formando um complexo 
de ouro solúvel. 
4 Au(s) + 8 CN (aq) + O(g) + 2 HOM) — 4 Au(CN) (aq) + 4 ОН (ag) 


As impurezas são filtradas para fora da solução e o ouro é 
reduzido de volta ao ouro elementar com um metal reativo, 
como o zinco. 


2 Au(CN) (aq) + Zn(s) —> Zn(CN)g (aq) + 2 Au(s) 


A lixívia foi praticada por muitos anos е leva, com frequência, 
à contaminação de córregos e rios com cianeto. Novas 
alternativas, que utilizam o íon tiossulfato (S,0;), estão sendo 
investigadas para a sua substituição. 


Às vezes, diferentes soluções de ácido, base e sal são 
utilizadas para separar seletivamente minerais que contêm 
metais. Por exemplo, o ácido sulfúrico é usado para separar o 
cobre e o ferro do mineral calcopirita, CuFeS,, e uma solução 
de cloreto de sódio é utilizada na separacáo do chumbo do 
mineral insolúvel anglesita, PbSO,. 


2 CuFeSx(s) + H>SOy(aq) + 4 0(g) — 2 CuSOy(aq) + FesOs(s) + 3 S(s) + H,0(1) 
PbSOy(s) + 4 NaCl(aq) —— Na2[PbCl;¿J(ag) + Na2SOy(aq) 


r 


Muitas vezes a hidrometalurgia é mais econômica que a 
pirometalurgia, devido ao elevado custo de energia associado 
com as elevadas temperaturas necessárias para a calcinação e a 
torrefação. 


Eletrometalurgia 


Na eletrometalurgia, a eletrólise é utilizada para produzir 
metais a partir dos seus compostos. Por exemplo, o processo 
Hall é um processo eletrometalúrgico crucial para a produção 
de alumínio. A principal fonte de alumínio é a bauxita, ALO, - 
п H,O. Um processo hidrometalúrgico, o processo Bayer, 
separa a bauxita do ferro e do dióxido de silício com os quais 


ela geralmente é encontrada. Nesse processo, a bauxita é 
aquecida em uma solução aquosa concentrada de NaOH sob 
alta pressão. O óxido de alumínio se dissolve, deixando os 
outros óxidos na forma sólida. 


Veja a Seção 18.8 para uma descrição da eletrólise. 


ALO; *n Н0(5) + 20H (ag) + 2 H,0(1) —> 2 АКОН); (ag) 
+ 


Anodos 
de grafita 


Eletrólito 


Revestimento 
de carbono 


Catodo 
de aço 


Alumínio 43 
fundido 


ALO, em Naz AlFg( Ї) 


FIGURA 23.3 O Processo Hall O processo Hall produz alumínio metálico 
pela redução dos íons alumínio presentes na alumina. Os eletrodos de 
grafita agem como agentes redutores. Os íons oxigênio dissolvidos na 
criolita fundida oxidam o carbono nos eletrodos de grafita formando 
dióxidode carbono. 

A solução de alumínio básica é separada dos óxidos 
sólidos e, em seguida, o óxido de alumínio é precipitado da 
solução por neutralização (lembre-se da dependência que a 
solubilidade do АКОН); tem do pH, descrita na Seção 16.8). 
A calcinação do precipitado em temperaturas acima dos 1000 
°С produz alumina атага (ALO). A eletrólise é, então, 
utilizada para reduzir o alumínio a partir do óxido de alumínio. 
No entanto, como o AL O; funde nessa temperatura elevada 
(acima dos 2000 °С), a eletrólise não é realizada no ALO; 


ГА 


fundido. Ao invés disso, no processo Hall, o ALO; é 


dissolvido em criolita fundida (Na;AIF,) е são usados bastões 
de grafita como eletrodos para realizar a eletrólise na mistura 
líquida (Figura 23.3). O carbono que forma os eletrodos de 
grafita é oxidado pelos íons oxigênio dissolvidos presentes no 
sal fundido e convertido a dióxido de carbono. Os íons 
alumínio dissolvidos no sal fundido reduzem-se a alumínio 
fundido, que se deposita no fundo da célula e é removido. 


Oxidação: C(s) + 2 О? (dissolvido) ——> CO(g) + 4e 


Redução: 3e + AbB*(dissolvido) — All) 


Outro importante exemplo de metalurgia é o refino do 
cobre. A fonte de cobre mais abundante é o mineral 
calcopirita, CuFeS,. Inicialmente a calcopirita é convertida em 
CuS por torrefacáo. Durante esse processo, o ferro também 
forma óxidos e sulfetos. Adiciona-se sílica para formar um 
silicato de ferro, que é, então, removido. O sulfeto de cobre(II) 
restante reage com oxigênio formando dióxido de enxofre 
gasoso e cobre metálico, mas o metal não é muito puro. 
Utiliza-se a eletrólise para refinar o cobre. 


Na célula eletrolítica utilizada no refino do cobre, o anodo 
e o catodo são ambos feitos de cobre (Figura 23.4). O anodo é 
o cobre impuro (que precisa ser refinado) e o catodo é uma 
folha fina de cobre puro. À medida que a corrente flui pela 
célula, o cobre do anodo oxida-se e se dissolve em uma 
solução de sulfato de cobre. A seguir, ele se deposita na forma 
de cobre puro no catodo. As impurezas do anodo de cobre se 
separam do cobre durante a eletrólise porque, ainda que os 
metais mais ativos também se oxidem no anodo, eles 
permanecem em solução e não se depositam no catodo. Os 
metais menos ativos não se oxidam e simplesmente se 
depositam no fundo da célula à medida que o cobre é 
dissolvido no anodo. A lama no fundo da célula eletrolítica 


contém muitos metais preciosos, inclusive ouro e prata. Quase 
um quarto da prata produzida nos Estados Unidos provém das 
impurezas recuperadas do refino de cobre. 

Си?* + 2е7 —> Cu 


Catodo Cu —=> Cu”! + 2е- 
Anodo 


TE 


Е 
TES 


= 
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Folha fina Гата Solução de Placa 
de cobre do CuSO, H;SO, decobre 
puro anodo impuro 


FIGURA 23.4 Célula para a Eletrólise do Cobre O cobre é refinado por 
eletrólise. O cobre impuro é oxidado no anodo e, então, reduzido para 
formar o metal puro no catodo. Muitos metais preciosos são removidos da 
lama presente no fundo da célula eletrolítica. 


Estes produtos metálicos foram todos produzidos por metalurgia do pó. 


Metalurgia do Pó 


A metalurgia do pó, desenvolvida pela primeira vez na 
década de 1920, é utilizada para produzir componentes 
metálicos a partir do metal em pó. Na metalurgia do pó, 
partículas de metal de tamanho micro são prensadas sob altas 
pressões formando o componente desejado. O componente é, 
então, aquecido (sinterizado). O processo de sinterização 
ocorre abaixo do ponto de fusão do pó, mas a uma temperatura 
suficientemente alta para fazer com que as partículas de metal 
se juntem, reforçando o metal e aumentando sua densidade. 


Originalmente, o pó da sucata do ferro era utilizado na 
metalurgia do pó. A sucata era principalmente óxido de ferro 
que caía do aço à medida que esse era usinado. O pó de óxido 
de ferro era aquecido em uma atmosfera de hidrogênio para 
reduzir o óxido a partículas de ferro. Os fabricantes chamavam 
o metal em pó de esponja de ferro porque numerosos buracos 
se formam nas partículas quando o oxigênio escapa. 


Nos anos de 1960, a A. O. Smith Company, nos Estados 
Unidos, apresentou um novo método para o desenvolvimento 
do metal em pó, chamado de atomização por água. Nesse 
método, o metal puro é fundido e uma pequena corrente do 
líquido é deixada fluir do fundo do recipiente de metal 
fundido. Um jato de água fria sob alta pressão atinge a 
corrente de metal, quebrando-a em pequenas gotículas que 
rapidamente se solidificam. As partículas de metal em pó 
produzidas dessa maneira são mais lisas e densas que as 
partículas de pó esponja vindas da sucata de óxido. Além do 
ferro metálico em pó, muitas peças de cobre, bronze, carbeto е 
latão são produzidas através de processos de metalurgia do pó. 


A metalurgia do pó oferece diversas vantagens sobre a 
fundição tradicional ou usinagem do metal. Por exemplo, os 


resíduos são quase eliminados, pois a peça pode ser prensada 
diretamente na forma desejada. Os dentes intrincados das 
engrenagens e os múltiplos buracos podem ser desenhados na 
prensa e, portanto, não têm de sofrer usinagem após a 
produção. A fabricação de objetos de metal fundido a partir de 
metais com altos pontos de fusão, como o molibdênio e o 
tungstênio, pode ser dificil devido às altas temperaturas 
necessárias para fundir o metal. O uso do pó evita a 
necessidade de altas temperaturas. 


23.4 Estruturas dos Metais e das Ligas 


Podemos descrever as estruturas dos metais como o 
empacotamento compacto de esferas, que foi discutido 
inicialmente na Seção 11.11. Os metais elementares 
geralmente cristalizam em um dos tipos básicos de redes 
cristalinas, incluindo o empacotamento compacto cúbico de 
face centrada, cúbico de corpo centrado e o hexagonal. 
Entretanto, a estrutura cristalina de um metal pode variar com 
a temperatura e a pressáo. A Tabela 23.2 lista as estruturas 
cristalinas dos metais de transicáo 3d а pressáo atmosférica. 


TABELA 23.2 Estruturas Cristalinas dos Elem entos 3d 


Estr uturas Cristalinas 
Naturais а Temperatura Outras E struturas Cristalinas a 


Metal Ambiente Diferentes Temperaturas e Pressões 

Sc Empacotamento compacto Cúbica de face centrada, cúbica de corpo 
hexagonal centrado 

Ti Empacotamento compacto Cúbica de corpo centrado acima de 882 
hexagonal °С 


ү Cúbica de corpo centrado 


Cr Cúbica de corpo centrado Empacotamento compacto hexagonal 


Mn Forma cúbica de corpo Forma cúbica simples beta acima de 727 
centrado de complexo alfa °С 
Cúbica de face centrada acima de 1095 


°С 
Cúbica de corpo centrado acima de 1133 
°C 
Fe Cúbica de corpo centrado Cúbica de face centrada acima de 909 °C 
Cúbica de corpo centrado acima de 1403 
°C 
Co Empacotamento compacto Cúbica de face centrada acima de 420 °C 
hexagonal 
Ni Cúbica de face centrada 
Cu Cúbica de face centrada 
Zn Empacotamento compacto 
hexagonal 


Ligas 


Uma liga é um material metálico que contém mais de um 
elemento. Algumas ligas são simplesmente soluções sólidas, 
enquanto outras são compostos específicos com proporções 
definidas dos elementos componentes. As ligas têm 
propriedades metálicas, mas elas podem consistir em dois ou 
mais metais ou em um metal e um não metal. De modo geral, 
classificamos as ligas como substitucionais ou intersticiais. 
Em uma liga substitucional, um átomo do metal substitui 
outro na estrutura cristalina. A estrutura cristalina pode se 
manter a mesma na substituição, ou pode mudar para 
acomodar as diferengas entre os átomos. Em uma liga 


intersticial, pequenos átomos, geralmente não metálicos, 
encaixam-se entre os átomos metálicos de um cristal. A liga 
mantém suas propriedades metálicas com esses átomos 
intersticiais na estrutura. 


Ligas Substitucionais 


Para dois metais formarem uma liga substitucional, os raios 
dos átomos dos dois metais devem ser semelhantes, 
geralmente em 15 % um do outro. Por exemplo, os raios 
atômicos do cobre e níquel são ambos 135 pm, e ambos os 
elementos formam uma estrutura cúbica de face centrada. 
Portanto, qualquer um dos metais pode substituir facilmente o 
outro na estrutura cristalina do metal. 


O cobre cristaliza na estrutura de face centrada mostrada aqui. 


Em uma liga de níquel e cobre, os átomos de níquel substituem alguns dos átomos 
de cobre. 

A Figura 23.5 é um diagrama de fase de uma liga de cobre 
e níquel. Esse diagrama de fase, chamado de diagrama de fase 
binário, é diferente dos diagramas que discutimos na Seção 


11.8, que mostram as fases de uma substância pura a diferentes 
pressões e temperaturas. Esse diagrama apresenta as diferentes 
fases de uma mistura em diferentes composições e 
temperaturas. O eixo x indica a composição (neste caso, a 
porcentagem molar de níquel na liga, com o lado esquerdo 
representando o cobre puro e o lado direito representando o 
níquel puro). O eixo y indica a temperatura. 


O cobre puro funde-se a 1084 °С, como é indicado pela 
mudança de sólido para líquido a O % de níquel. O níquel puro 
funde-se a 1455 °С, como indica a mudança de sólido para 
líquido a 100 % de níquel. A área do diagrama acima da curva 
que liga os pontos de fusão do cobre e do níquel representa 
uma solução líquida dos dois metais. A área abaixo dessa 
curva representa uma solução sólida dos dois metais. 
Quaisquer proporções de cobre e níquel podem formar a 
estrutura cúbica de face centrada. 
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FIGURA 23.5 Diagrama de Fase de Cu-Ni Como o cobre e o níquel têm 
estruturas cristalinas e tamanhos semelhantes, eles podem formar uma 
solução sólida. Pode-se formar soluções com todas as composições entre 
o cobre puro e o níquel puro. 


PROCEDIMENTO | EXEMPLO 23.1 EXEMPLO 23.2 
PARA... 
Determinação da Determinação da 


Composição de uma Composição de uma 


Interpretar um 
Diagrama de Fase 
Binário 


Localize a temperatura e а 
composição da liga no 
diagrama de fase binário. 


Identifique a fase. 


Identifique a quantidade 
de cobre e níquel na fase. 


Liga a Partir de um 
Diagrama de Fase 


Determine a composição 
e a fase presente по 
ponto À na Figura 23.5. 


O ponto А representa 30 
% molar em Ni a 1300 
oC, 


O ponto está acima da 
curva dos pontos de 
fusão, então, a fase é a 
líquida. 


Essa fase líquida é 
constituída de 30 % 
molar em Ni, então, ela 
é 70 % molar em Cu. 


EXERCÍCIO DE 
REVISÃO 23.1 


Determine a composição 
ea fase presente no 
ponto Cna Figura 23.5. 


Liga a Partir de um 
Diagrama de Fase 


Determine a composição 
e a fase presente no 
ponto B na Figura 23.5. 


O ponto B representa 75 
% molar em Ni a 1100 
oC, 


O ponto está abaixo da 
curva dos pontos de 
fusão, então, a fase é a 
sólida. 


Essa fase sólida é 75 % 
molar de Ni, então, ela é 
25 % molar em Cu. 


EXERCÍCIO DE 
REVISÃO 23.2 


Determine a composição 
e a fase presente по 
ponto D na Figura 23.5. 


Os diagramas de fases de algumas ligas são mais 
complexos. Considere o diagrama de fase do Cr e do V, 
apresentado na Figura 23.6. O Cre o V formam, ambos, um 
cristal cúbico de corpo centrado, e os átomos são próximos em 
tamanho. No entanto, esse diagrama de fase revela uma 
importante diferença entre essa liga e a liga de Cu e Ni: a 
temperatura de fusáo náo varia de uma maneira uniforme a 
partir do ponto de fusão do Cr, mais baixo, até o ponto de 
fusão do V, mais alto. Em vez disso vemos que as ligas com 
intermediárias fundem em 


composições temperaturas 


inferiores а de qualquer um dos metais puros. O ponto de 
fusão mais baixo é 1750 °С, em uma composição de 30 % 
molar em vanádio. Composições sólidas que fundem em 
temperaturas mais baixas que qualquer um dos metais puros, 
bem como composições que fundem em temperaturas mais 
altas que qualquer um dos dois metais, são comuns nesses 
tipos de ligas. 
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FIGURA 23.6 Diagrama de Fase de Cr-V Ет um diagrama de fase 
binário de dois metais que formam uma solucáo sólida, uma composicáo 
intermediária pode ter o mais alto ou o mais baixo ponto de fusáo. No 
diagrama de fase do cromo e do vanádio uma composicáo intermediária 
tem o ponto de fusáo mais baixo. 


Ligas com Solubilidade Limitada 


Algumas ligas são constituídas de metais com diferentes 
estruturas cristalinas. Por exemplo, o níquel cristaliza em uma 
estrutura cúbica de face centrada e o cromo, em uma estrutura 
cúbica de corpo centrado. Devido ás suas diferentes estruturas, 
esses dois metais não formam uma solução sólida miscível em 
todas as composições. Em algumas composições 
intermediárias, a estrutura tem que variar da estrutura de um 
dos metais para a do outro. A Figura 23.7 apresenta o 
diagrama de fase do níquel e cromo de 700 °С a 1900 °С. 
Observe que o diagrama tem duas fases sólidas distintas: 


cúbica de face centrada e cúbica de corpo centrado. A partir do 
níquel puro (0 % molar em cromo) até cerca de 40 %-50 % 
molar em cromo, a estrutura é cúbica de face centrada. Nessa 
estrutura, os átomos de Cr substituem os átomos de Ni na 
estrutura cúbica de face centrada do níquel. No entanto, acima 
de uma certa porcentagem de cromo (que depende da 
temperatura), essa estrutura deixa de ser estável. A 700 *C, 
cerca de 40 % molar em Cr podem se encaixar no cristal e, a 
1200 *C, cerca de 50 % molar em Cr podem se encaixar. A 


adigáo de mais Cr além desses pontos resulta em uma fase 
diferente. 
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FIGURA 23.7 Diagrama de Fase do Cr-Ni Como cromo e níquel formam 
sólidos com estruturas cristalinas que diferem entre si, uma liga dos dois 
metais não forma uma solução sólida em todas as composições. Existe 
uma região bifásica em composições entre as composições possíveis das 
duas estruturas diferentes. Na região bifásica, ambas as estruturas 
coexistem em equilíbrio. 

Na outra extremidade do diagrama (cromo quase puro) e, a 
700 °C, apenas uma pequena quantidade de níquel pode ser 
substituída na estrutura cúbica de corpo centrado do cromo. 
No entanto, à medida que a temperatura se eleva para 1300 °C, 
cerca de 20 % molar em níquel podem se acomodar na 


estrutura do cromo. A região entre as duas fases é chamada de 


região bifásica. Nessas composições, as duas fases (cúbica de 
face centrada rica em níquel e cúbica de corpo centrado rica 
em cromo) coexistem juntas. A quantidade de cada fase 
depende da composição da liga. 


Podemos determinar a composição e as quantidades 
relativas das duas fases diferentes que coexistem em uma 
região bifásica a partir de um diagrama de fase. O ponto А na 
Figura 23.7 do diagrama de fase do Cr-Ni representa а 
composição de 50 %, a 700 °С, e ambas as fases estão 
presentes. Alguns dos átomos de Cr substituem os de Ni na 
estrutura cúbica de face centrada rica em níquel, mas há Cr 
demais para todos se encaixarem no cristal. Os átomos de Cr 
que sobram formam a estrutura cúbica de corpo centrado rica 
em cromo com um pequeno número de átomos de Ni no 
cristal. 


Os dois cristais que existem no ponto A são (1) a estrutura 
cúbica de face centrada rica em níquel com 40 % molar em Cr; 
e (2) a estrutura cúbica de corpo centrado rica em cromo com 
5 % molar em Ni. A composição de 50 % no diagrama de fase 
tem apenas um pouco mais de átomos de Cr que podem 
encaixar-se na estrutura do níquel. Assim, a maior parte dos 
cristais da região bifásica é a estrutura cúbica de face centrada 
rica em níquel com apenas uma pequena quantidade da 
estrutura cúbica de corpo centrado rica em cromo, tal como é 
determinado por um método chamado de regra da alavanca. A 
regra da alavanca nos diz que, em uma região bifásica, a fase 
mais próxima da composição da liga é a fase mais abundante. 
Nesse exemplo, a composição de 50 % molar em Cr no 
diagrama de fase está mais próxima da composição de 40 % 
molar em Cr da fase cúbica de face centrada rica em níquel 
que a composição de 95 % molar % em Cr da fase cúbica de 
corpo centrado do cromo, então, estão presentes mais cristais 


cúbicos de face centrada que cristais 


centrado. 


PROCEDIMENTO 
PARA... 


Interpretar as Fases e 
as Composições em um 
Diagrama de Fase 
Binário conforme 
Descritas pela Regra da 
Alavanca 


Localize a temperatura e a 
composição da liga no 
diagrama de fase binário. 


Identifique a(s) fase(s). 


Identifique a quantidade 
de Nie Cr nas fases. 


EXEMPLO 23.3 


Composições de Ligas 
em uma Solução 
Sólida com 
Solubilidade 
Limitada 


Determine a 
composição, as 
quantidades relativas e 
as fases presentes no 
ponto B na Figura 23.7. 


O ponto B representa 80 
% molar em Cr, a 1100 
оС. 


О ponto В está 
localizado na região 
bifásica, consistindo na 


estrutura cúbica de face 
centrada rica em níquel 
e na estrutura cúbica de 
corpo centrado rica em 


cromo. 


À estrutura cúbica de 
face centrada rica em 
níquel é 45 % molar em 
Сге 55 % molar em Nie 
a estrutura cúbica de 
corpo centrado rica em 
cromo é 90 % molar em 
Cre 10% molar em Ni. 


cúbicos de corpo 


EXEMPLO 23.4 


Composições de Ligas 
em uma Solução 
Sólida com 
Solubilidade Limitada 


Determine a 
composição, as 
quantidades relativas e 
as fases presentes no 
ponto Cna Figura 23.7. 


O ponto С representa 20 
molar % de Cr, a 1100 
oC, 


O ponto C está localizado 
na região monofásica da 
estrutura cúbica de face 

centrada, rica em níquel. 


A estrutura cúbica de 
face centrada rica em 
níquel nesse ponto é 20 
% molar em Cr e 80 % 
molar em Ni. 


Identifique as quantidades 
relativas das fases. 


Ligas Intersticiais 


Em uma composição de 
80 % molar em Cr, a 
composição está mais 
próxima da fase cúbica 
de corpo centrado, rica 
em Cr, sendo assim, há 
mais dessa fase do que 
há da fase cúbica de face 
centrada, rica em Ni. 


EXERCÍCIO DE 
REVISÃO 23.3 


Determine a 


composição, as 
quantidades relativas e 
as fases presentes no 
ponto D na Figura 23.7. 


Há somente uma fase. 
Ela é 100 % molar na 
fase cúbica de face 
centrada do Ni. 


EXERCÍCIO DE 
REVISÃO 23.4 


Determine a 
composição, as 
quantidades relativas e 
as fases presentes no 
ponto E na Figura 23.7. 


Lembre-se de que, ao contrário das ligas substitucionais, onde 
o átomo de um dos metais substitui o outro na rede, as ligas 
intersticiais contêm átomos de um tipo que se encaixa nos 
buracos, ou sítios intersticiais, da estrutura cristalina do outro. 
Nos metais com os elementos intersticiais hidrogênio, boro, 
nitrogênio ou carbono, a liga que resulta retém suas 
propriedades metálicas. 


Buraco octaédrico 


FIGURA 23.8 Buracos Octaédricos em Cristais de Empacotamento 
Compacto Os buracos octaédricos são encontrados em uma estrutura 
com empacotamento compacto. O buraco octaédrico fica cercado por seis 
átomos da estrutura de empacotamento compacto. 

Estruturas cristalinas de empacotamento compacto têm 
dois tipos diferentes de buracos entre os átomos da rede 
cristalina. Existe um buraco octaédrico, mostrado na Figura 
23.8, no meio de seis átomos em duas camadas adjacentes de 
empacotamento compacto de átomos do metal. O buraco fica 
localizado diretamente acima do centro de três átomos do 
metal com empacotamento compacto em uma camada e 
abaixo de três átomos do metal da camada adjacente. Essa 
configuração de átomos do metal é idêntica a uma 
configuração octaédrica regular que consiste em quatro átomos 
em um plano quadrado com um átomo acima e um átomo 
abaixo do quadrado. Podemos calcular o tamanho de um 
buraco octaédrico através da determinação do tamanho de um 
buraco em um quadrado de quatro átomos em um plano 
(Figura 23.9). Qualquer um dos quatro vértices do quadrado 
está no ângulo de 90º de um triângulo retângulo formado com 
os dois lados adjacentes e a linha diagonal que passa pelo 
centro do quadrado. Segundo o teorema de Pitágoras, o 
comprimento da linha diagonal (c) está relacionado ao 
comprimento dos lados (a e b) como vemos a seguir: 


с^ = а? + Б? [23.1] 
Admitindo que rm seja igual ао raio do átomo do metal, os 


comprimentos dos lados serão 2r,. Então, podemos substituir 
aeb por 27. 


” ” ” 
с? = (2)? + Qro? 
? 9 


с? = 8,2 
с = 2,828rm [23.2] 


Podemos ver na Figura 23.9 que о comprimento da diagonal 
(c) é duas vezes o raio dos átomos mais duas vezes o raio do 


buraco. 


C = 2ry + 2Pburaco [23.3] 


Combinando as Equações 23.2 e 23.3, obtemos o importante 
resultado: 

2,828'm = 2'm + 2Fburaco 

0,828. = 2" buraco 


= 0,414r 


m 


[23.4] 


Pburaco 


O buraco octaédrico, cercado por seis átomos do metal, tem 
um raio que é 41,4 % do raio do átomo do metal. Em 
contrapartida, o buraco no centro de um cubo na estrutura 
cúbica simples tem um raio que é 73 % do raio do átomo do 
metal. O número de buracos octaédricos em uma estrutura de 
empacotamento compacto é igual ao número de átomos do 
metal. 


O maior átomo que se encaixa no buraco 


FIGURA 23.9 Uma Visão Diferente de um Buraco Octaédrico Um buraco 
octaédrico pode ser visto como a área no meio de um plano quadrado de 
átomos, com um átomo adicional acima do buraco e um átomo adicional 
abaixo do buraco, levando em conta, assim, os seis átomos vizinhos. A 
diagonal do quadrado é igual ao raio dos dois átomos dos vértices mais o 
diâmetro do buraco. O comprimento da diagonal está relacionado aos 
comprimentos dos lados do quadrado segundo o teorema de Pitágoras. 


O segundo tipo de buraco intersticial em uma estrutura de 
empacotamento compacto é o buraco tetraédrico (mostrado 


inicialmente na Seção 11.12), que se forma diretamente acima 
do ponto central de três átomos do metal em empacotamento 
compacto em um plano e abaixo de um quarto átomo do metal 
localizado diretamente acima do ponto central no plano 
adjacente (Figura 23.10). O número de buracos tetraédricos 
em uma estrutura de empacotamento compacto é igual a duas 
vezes o número de átomos do metal. Como esse buraco fica 
cercado por apenas quatro átomos, o buraco é menor que o 
buraco intersticial octaédrico. Podemos aplicar considerações 
geométricas semelhantes às utilizadas anteriormente para o 
buraco octaédrico para determinar que o buraco tetraédrico 
tem um raio que é 23 % do raio do átomo do metal. 


Buraco tetraédrico 


Le 


FIGURA 23.10 Um Buraco Tetraédrico em um Cristal de Empacotamento 
Compacto Os buracos tetraédricos são encontrados em uma estrutura de 
empacotamento compacto. O buraco tetraédrico fica cercado por quatro 
dos átomos da estrutura de empacotamento compacto. 


TABELA 23.3 Fórmulas de Diversas Ligas Intersticiais 


Tipo de Buraco Fração de 
Intersticial Buracos 
Composto Ocupado Ocupados Fórmula 
Carbeto de titânio Octaédrico Todos TiC 
Nitreto de molibdênio Octaédrico Metade Mo,N 
Nitreto de tungstênio Octaédrico Metade W,N 


Nitreto de manganés Octaédrico Um quarto Mn,N 


Hidreto de paládio Tetraédrico Um quarto Pd,H 


Hidreto de titânio Tetraédrico Todos ТЇН, 


As ligas intersticiais se formam quando pequenos átomos 
não metálicos se encaixam nos buracos octaédricos ou 
tetraédricos da rede cristalina do metal. A fórmula dessas ligas 
depende tanto do tipo de buraco ocupado pelo átomo não 
metálico quanto da fração de buracos ocupados. Por exemplo, 
o titânio e o carbono formam uma liga com uma estrutura de 
empacotamento compacto para o titânio na qual todos os 
buracos octaédricos são preenchidos com átomos de carbono. 
Como o número de buracos octaédricos em uma estrutura de 
empacotamento compacto é igual ao número de átomos da 
estrutura, a proporção entre átomos de carbono e átomos de 
titânio tem que ser 1:1 e a fórmula correspondente é ТІС. No 
composto formado entre o molibdênio e o nitrogênio, em 
contrapartida, apenas metade dos buracos octaédricos na 
estrutura de empacotamento compacto do Mo é preenchida 
com N. Portanto, a fórmula desse composto é Mo,N. A Tabela 
23.3 lista as fórmulas e número relativo de buracos 
preenchidos para diversas ligas intersticiais diferentes. 


afán É 
Associação oficeitual 23.1 Ligas Intersticiais 


Uma liga intersticial contém um não metal (X) que ocupa um 
oitavo dos buracos intersticiais da estrutura de empacotamento 
compacto do metal (M). Qual é a sua fórmula? 


23.5 Fontes, Propriedades e Produtos de Alguns 
dos Metais de Transição 3d 


Nesta seção vamos examinar as fontes principais, propriedades 
interessantes e produtos importantes de diversos metais de 
transição 3d, especificamente titânio, cromo, manganês, 
cobalto, cobre, níquel e zinco. Também vamos pesquisar os 
diferentes métodos metalúrgicos usados para separá-los e 
refiná-los. A variedade de usos desses metais reflete suas 
variadas propriedades. 


Titânio 

O titânio é o nono elemento mais abundante na crosta terrestre, 
e o quarto metal mais abundante. O titânio foi descoberto em 
1791, mas o metal puro não foi isolado até 1910. Os minerais 
principais de titânio são o rutilo (ТІО,) e a ilmenita (ЕетіО,). 
Outra fonte de titânio é a cinza de carvão mineral, o resíduo da 
queima do carvão mineral. A ilmenita, de cor negra brilhante, 
é encontrada em depósitos de granito ao longo da costa do 
Atlântico Norte, frequentemente na areia de sílica. O mineral é 
magnético devido à presença de íons Fe”, assim, ele pode ser 
separado com um іта da sílica não magnética. O mineral 
separado é aquecido na presença de carbono sob uma 
atmosfera de gás cloro, formando o TiCl,, um gás volátil que 
pode ser isolado. 

FeTiOx(s) + 3 Cl(g) + 3 C(s) — 3 CO(g) + FeCL(s) + TiCL(g) 


O ТІСІ, gasoso reage com rebarbas de magnésio metálico 
(pedaços cortados de magnésio), produzindo titânio elementar 
— um material sólido esponjoso. 
TiCl(g) + 2 Mg(s) — 2 MgClx(1) + Ti(s) 

O titânio é muito reativo, oxidando-se facilmente na presença 
de oxigênio e até de nitrogênio. Consequentemente, o titânio 
elementar é fundido a arco — um método em que o metal 
sólido é fundido com um arco (uma descarga elétrica) 


proveniente de uma fonte elétrica de alta voltagem em uma 
atmosfera controlada, para evitar oxidação — e é, então, 
recolhido em um recipiente de cobre resfriado a água. Devido 
à alta reatividade do titânio, qualquer outro processamento tem 
que ser realizado em uma atmosfera protetora de um gás 
inerte, como o Ar, para evitar oxidação. 


Apesar da sua reatividade, o titânio sólido é altamente 
resistente à corrosão ao ar, em ácido e em água do mar porque 
ele reage prontamente com o oxigênio formando um óxido que 
reveste a superfície, evitando a oxidação do metal subjacente. 
Consequentemente, o titânio é frequentemente utilizado na 
produção de componentes de navios como eixos de hélice e 
cordames. O titânio também é muito resistente e leve; é mais 
resistente que o aço e tem menos da metade de sua massa 
específica. É mais denso que o alumínio, mas duas vezes mais 
resistente que ele. Por essas razões, o titânio é utilizado na 
indústria da aviação para a produção de peças de motores a 
jato. Quando o titânio é ligado com 5 % de alumínio e 
quantidades traço de Fe, Cr e Mo, o metal resultante mantém 
sua resistência sob temperatura mais elevada. 


No entanto, o uso mais comum do titânio é na forma de 
óxido de titânio(IV) (T10,), que forma um cristal transparente, 
mas um pó branco brilhante. A maioria das tintas brancas 
inclui o ТО», que é muito menos tóxico que o PbO,, que era 
utilizado em tintas antigas. O óxido de titânio(IV) é produzido 
pela reação do ácido sulfúrico com a ilmenita, que dissolve o 
titânio formando uma solução. 

FeTiOs(s) + 3 HSO) —> FeSOy(aq) + Ti(SO,)(aq) + 3 H,0(0) 


A neutralização da solução com uma base forte forma o óxido 
de titánio(IV) 
Тї (aq) + 40H (aq) —> TiOz(s) + 2 H,O(1) 


O óxido é seco por calcinação formando cristais de rutilo е 
TO, As vezes os cristais grandes de rutilo são utilizados 
como pedras preciosas por se assemelharem aos diamantes. 


Cromo 


O nome cromo vem da raiz grega croma, que significa cor. Os 
diferentes compostos de cromo são de cor brilhante (Tabela 
23.4; Figura 23.11). O principal minério fonte de cromo é a 
cromita, FeCr,O,. Não existem fontes apreciáveis de minérios 
de cromo nos Estados Unidos. O cromo metálico é produzido 
pela redução do minério de cromo com alumínio. 

3 FeCr,Ou(s) + 8 Al(s) — 4 ALO«(s) + 6 Cr(s) + 3 Fe(s) 


r 


O cromo metálico é um metal branco, duro, lustroso e 
quebradiço. O metal se dissolve facilmente em ácidos como o 
ácido clorídrico e ácido sulfúrico, mas não se dissolve no 
ácido nítrico concentrado (porque o ácido nítrico forma um 
óxido na superficie do cromo que resiste a outra reação). O 
principal uso do cromo é na produção de ligas de aço 
chamadas de aços inoxidáveis. A redução da cromita com 
carbono produz o ferrocromo, uma liga que é adicionada ao 
aço. 


aquecimento 


ЕеСг„›О+() + 4 C(s) Fe,Cr(s) + 4 CO(g) 


FIGURA 23.11 Compostos de Cromo Os compostos de cromo tendem а 
ter cor brilhante. 


TABELA 23.4 As Cores dos Vários Compostos de Cromo 


Composto Cor 

Cromatos (Cr0,?) Amarelo 

lodeto de cromo(Il) Castanho-avermelhado 
lodeto de сгото(1!1) Preto-esverdeado 
Cloreto de cromo(Il) Branco 

Cloreto de cromo (III) Violeta 

Dicromatos (Cr,0,*) Laranja 

Óxido de cromo(Ill) Verde intenso 

Alúmen de cromo Púrpura 


Oxicloreto de cromo(VI) (CrO,Cl,) Vermelho-escuro 


Acetato de cromo(Il) Vermelho 


O cromo reage com qualquer oxigênio presente no aço para 
proteger o ferro contra a ferrugem. Os compostos de cromo 
eram também utilizados extensivamente em revestimentos 
metálicos, como tintas, pois o cromo ajuda a proteger o metal 
subjacente contra a ferrugem, e em conservantes da madeira, 
pois esses compostos matam muitas das bactérias e mofos que 
apodrecem a madeira. No entanto, atualmente os compostos de 
cromo estão sendo menos utilizados devido à sua toxicidade e 
potencial cancerígeno. Ainda assim, devido à sua grande 
resistência à corrosão, os revestimentos de cromatos ainda são 
utilizados em grandes estruturas em aço ao ar livre como 
pontes, e as tintas à base de cromatos são utilizadas para 
marcar ruas (no pavimento) e sinais das ruas. 


Como o cromo tem a configuração eletrônica [Ar] 4s! 3d”, 
com seis orbitais disponíveis para ligação, ele pode ter estados 
de oxidação de +1 a +6. O cromo em estados de baixa 
oxidação existe principalmente na forma de cátion em 
compostos salinos como o Cr(NOs); e o CrCl;. O cromo em 
estados de alta oxidação ocorre nos ánions poliatômicos de 
sais. Os compostos mais importantes com o cromo no estado 
de oxidação +6 são os cromatos e os dicromatos. Em uma 
solução ácida (abaixo de pH 6), o íon dicromato vermelho- 
alaranjado Cr,0,7 é mais estável. Em soluções mais básicas 
(acima de pH 6), o íon cromato amarelo CrO,” domina. A 
adição de ácido a uma solução contendo o íon cromato produz 
o íon dicromato. 


2 H*(ag) + 2CrOZ (aq) — СО (aq) + HOM) 


O íon cromato tem um arranjo tetraédrico de átomos de 
oxigênio em torno de um átomo de cromo. O íon dicromato 


tem um oxigênio em ponte entre os dois tetraedros que ficam 
em 


| 2 Y ә E 
| 16,2 пт. 


Ә 
‚7 nm 


N Qí 
oe 0? “e 
69 69, 


Cromato (СгОц?-) Dicromato (Cr307?”) 


Os cromatos e os dicromatos em estados de alta oxidação 
são agentes oxidantes muito fortes (isto é, eles são facilmente 
reduzidos). Consequentemente, eles são utilizados como 
revestimentos em outras superfícies metálicas para evitar a 
oxidação. Os cromatos reagem com os átomos na superficie 
dos outros metais formando uma película semelhante a um gel, 
fortemente ligada. A película é não metálica e se liga muito 
efetivamente a tinta e resmas que são aplicadas sobre a 
película. Podemos observar a evidência do poder oxidante do 
dicromato na capacidade do dicromato de amônio sustentar a 
combustão sem oxigênio adicional. Uma vez aceso, о 
dicromato de amônio entra em combustão com chamas 
visíveis, liberando uma fumaça de poeira verde de óxido de 
cromo. 


aquecimento 


O dicromato de amônio não requer oxigênio adicional па sua combustão. 


Manganês 


O manganês, com a configuração eletrônica [Ar] 452307, 
apresenta a mais ampla faixa de estados de oxidação, de +1 até 
+7. As fontes naturais mais comuns de manganês são os 
minerais pirolusita (MnO,), hausmanita (Mn,O,) e rodocrosita 
(MnCO,). A calcinação da rodocrosita produz o óxido de 
manganés(IV). 


aquecimento 
—_——— 


MnCOx(s) + !⁄ Og) MnO»(s) + CO(g) 


Os minerais óxido de manganés(IV) ou pirolusita podem 
reagir com metais ativos como o Al ou o Na produzindo o 
metal elementar. 

3 МпО(5) + 4 Al(s) — 3 Mn(s) + 2 AbO:(s) 


No entanto, a pirolusita é frequentemente encontrada na 
forma de um mineral impuro, contendo misturas de MnO e 
Ее,О,. O aquecimento do mineral na presença de carbono pode 
reduzir o mineral, formando uma liga de manganês e ferro 
chamada de ferromanganês. 

МпО, (5) + MnO(s) + Fe20x(s) + n C(s) ——> Mn,Fe,C(s) + п CO(g) 


O ferromanganês geralmente contém cerca de 5 %-6 % de 
carbono e é utilizado como um material de liga na produção do 


aço. O manganês é adicionado a ligas de aço para mudar as 
propriedades físicas do aço. Por exemplo, o manganês torna o 
aço mais fácil de deformar em altas temperaturas. A adição de 
manganês ao aço auxilia nas etapas de laminação e forja na 
produção de aço. As ligas de aço que contêm cerca de 12 % de 
manganês são utilizadas em blindagem militar e aplicações 
industriais como as lâminas das escavadeiras. O manganês 
também aumenta a resistência das ligas de cobre, alumínio e 
magnésio. 


O manganês é um metal reativo que se dissolve na maioria 
dos ácidos. Quando aquecido em presença de ar, ele forma os 
vários óxidos de manganês, incluindo-se o MnO, o Mn:0, e o 
МпоО,. Quando aquecido em oxigênio puro também se forma о 
óxido Ми»О», de alto estado de oxidação. Em elevados estados 
de oxidação, os compostos de manganês são bons agentes 
oxidantes. A dissolução do MnO, em uma solução de ácido 
clorídrico oxida o cloreto e produz cloro gasoso. 

MnO(s) + 4 HCl(ag) —> Cly(g) + 2 H,0(1) + MnCly(ag) 


O íon permanganato (MnO, ) tem um estado de oxidação de 
+7 para o Mn e também é um importante agente oxidante. O 
íon permanganato pode inclusive oxidar o peróxido de 
hidrogênio, ele próprio sendo usado como agente oxidante. 


2 MnO; (aq) + 3 HO(ag) + 2 H'(ag) — 2 МпО,(з) + 3 O(g) + 4 HO(g) 


O composto MnO, é um aditivo do vidro. Por si só, o 
MnO, é um cristal castanho ou preto, dependendo do grau de 
hidratação. Entretanto, quando adicionado a um vidro de 
sílica, ele confere uma cor rósea ao vidro. А cor rosa é útil 
porque neutraliza a cor verde frequentemente vista no vidro, 
que é devida a pequenas concentrações de óxidos de ferro 
impuros. Em outras palavras, о MnO, é adicionado ао vidro 
para “descolori-lo”. Um vidro antigo que contém manganês e 
que foi exposto à luz UV por mais de 100 anos desenvolve 


uma coloração levemente púrpura. Essa cor púrpura é devida а 
oxidação do MnO, a óxidos de Mn(VII). 


Cobalto 


F 


O minério de cobalto é frequentemente encontrado nos 
minérios de outros metais, como o ferro, níquel, chumbo e 
prata. Os minérios mais comuns de cobalto são minerais de 
sulfetos, como a cobaltita (CoAsS), que é recolhida como um 
subproduto nos processos de extração de minérios de outros 
metais. Não há grandes depósitos de minérios de cobalto nos 
Estados Unidos, mas pesquisas indicaram que há depósitos 
ricos em cobalto no Oceano Pacífico próximo às ilhas do 
Havaí. 


O cobalto, assim como o ferro e o níquel, é 
ferromagnético e é importante na produção de ímãs. Como 
nos materiais paramagnéticos descritos na Seção 8.7, os 
átomos de materiais ferromagnéticos contêm elétrons 
desemparelhados. No entanto, nos materiais ferromagnéticos 
esses elétrons podem se alinhar com seus spins orientados na 
mesma direção, criando um campo magnético permanente. 


Os imãs são cada vez mais importantes em aplicações 
industriais e militares. Nos Estados Unidos houve aumento da 
preocupação com a falta de fontes nacionais de cobalto para 
tais aplicações. Materiais magnéticos novos e mais fortes que 
não requerem cobalto foram desenvolvidos, mas eles precisam 
de magnésio, que é encontrado principalmente na China. 


O cobalto também é um aditivo importante para aços de 
alta resistência. A carbaloy, uma mistura composta 
principalmente de cobalto metálico com grãos de carbeto de 
tungstênio, é um material muito resistente. A resistência do 
cobalto e a dureza dos carbetos a tornam um bom material 


para corte e abrasão industriais. Além disso, o cobalto forma 
muitos compostos com cores azuis brilhantes e é utilizado na 
produção de pigmentos e tintas. Os compostos de cobalto 
ainda são essenciais à saúde, pois o cobalto é o metal presente 
na vitamina B,,, que evita а anemia. 


Cobre 


O cobre, que pode ser encontrado em sua forma elementar, foi 
um dos primeiros elementos a serem isolados e utilizados pelo 
ser humano — os produtos de cobre são conhecidos há mais 
de 10.000 anos. Civilizações antigas utilizaram o cobre para 
fabricar ferramentas. Os mais antigos artefatos conhecidos 
produzidos pela fusão do cobre estão em um sítio em Tepe 
Yahya, no Irã, e datam de cerca de 3800 a.C. A descoberta do 
bronze, uma liga de cobre e estanho, aperfeiçoou a produção 
de ferramentas porque as ligas de bronze do cobre são mais 
fortes e resistem ao desgaste e à corrosão melhor que o cobre 
puro. 


Os minérios de cobre mais importantes são a calcopirita 
(CuFeS,) е a malaquita [Cu,(OH),CO,]. Os minérios de cobre 
frequentemente ocorrem próximos a depósitos de cobre 
elementar, tendo fornecido aos primeiros seres humanos uma 
maneira fácil e localizar os minérios de cobre. A produção 
eletrometalúrgica de cobre puro a partir da calcopirita é 
descrita na Seção 23.3. 


Fios de cobre são utilizados na condução de eletricidade. 


A alta abundância natural e a concentração geralmente alta 
de cobre e minérios de cobre tornam o cobre uma escolha 
econômica para muitas aplicações industriais. Hoje mais de 40 
% dos produtos de cobre são fabricados com cobre reciclado. 
A facilidade e o baixo custo da reciclagem do cobre 
permitiram ao cobre permanecer como um importante metal 
industrial. 


A alta condutividade do cobre só perde para a da prata, 
tornando o cobre o metal mais importante para fios elétricos. 
Juntamente com o ferro no aço, o cobre está agora entre os 
metais de maior uso; ele é utilizado em motores e dispositivos 
elétricos, na fiação elétrica envolta nas paredes das casas e na 
rede elétrica de transmissão que liga fontes de energia às casas 
e indústrias em todo o mundo. Devido à sua alta condutividade 
térmica, o cobre também é empregado como material de troca 
de calor — por exemplo, nos radiadores dos carros. Além 
disso, o cobre é utilizado na fabricação de canos para 
distribuição de água. Os tubos de cobre podem ser facilmente 
ligados um ao outro, por solda, com vedantes estanques. O 


cobre ocupou o lugar do chumbo no uso de canos рага água 
devido à toxicidade do chumbo. Atualmente, devido ao menor 
preço e maior leveza, o plástico é utilizado para muitos canos 
para água. 


O cobre tem uma cor avermelhada distinta que pode ser 
polida até dar um belo lustro metálico; ele foi utilizado em 
arquitetura, como metal decorativo em joias e como material 
para escultura. O cobre constitui os revestimentos decorativos 
em muitos domos e trabalhos de arte em telhados. Quando 
exposto à atmosfera e chuva, o cobre pode oxidar, formando 
uma série de diferentes compostos, como a malaquita e a 
brocancita (Cu,SO,(OH),), que têm belas cores azuis ou 
verdes. Telhas de cobre podem ser adquiridas como folhas de 
cobre polidas ou como folhas que já foram oxidadas e 
apresentam uma bela pátina desgastada (um revestimento que 
vem com a idade e o uso). Compostos químicos aceleram o 
processo de envelhecimento e produzem a pátina desejada, que 
leva 20 ou mais anos para se desenvolver naturalmente. 


Embora o cobre tenha muitas propriedades úteis, ele não é 
um metal muito resistente; portanto, foram desenvolvidas ligas 
de cobre com melhor resistência. O bronze foi uma das 
primeiras ligas já produzidas. Essa liga de cobre e estanho tem 
sido utilizada por milhares de anos porque podia ser produzida 
mesmo com o baixo calor de uma fogueira da Idade da Pedra. 
O latão, outra liga de amplo uso, contém cobre e zinco. 
Muitas ligas de latão e bronze também contêm outros metais 
para adquirir certas propriedades físicas. Algumas das 
aplicações mais importantes do bronze e do latão são para 
conexões hidráulicas, mancais e decorações artísticas. Além 
disso, a tendência das ligas de latão e bronze (diferentes 
daquelas de ferro) em não soltar fagulhas quando são 


golpeadas faz com que elas sejam úteis em aplicações em que 
fagulhas possam ser perigosas. 


O cobre é utilizado em uma variedade de aplicações. 


Níquel 


A maior parte do níquel do mundo vem de depósitos de 
Ontário, Canadá. Acredita-se que esses depósitos tenham se 
formado a partir do impacto de um meteorito (a maioria dos 
meteoritos tem alto teor de níquel). O níquel ocorre na forma 
de um composto de sulfeto misturado com sulfetos de cobre e 
ferro. Para produzir o níquel, os sulfetos sofrem torrefação ao 
ar formando os óxidos dos metais e, então, são reduzidos aos 
metais elementares com carbono. A mistura de metais é 
aquecida na presença de monóxido de carbono, formando 
carbonila de níquel, que tem um ponto de ebulição de 43 °С, 
podendo ser recolhida como um gás. 


aquecimento 


Ni(s) + 4 CO(g) ———— Ni(CO)4(g) 


Quando a carbonila de níquel é aquecida acima de 200 *C, ela 
se decompõe em níquel metálico e monóxido de carbono. Esse 
método de refino do níquel é chamado de processo Mond. 


O níquel metálico é bastante náo reativo e resistente а 
corrosáo, características que ele divide com a platina e o 
paládio. Consequentemente, o níquel é usado como metal de 
liga na produção de aços inoxidáveis. Muitas ligas de níquel 
sáo utilizadas para aplicacóes onde a resisténcia а corrosáo е 
importante. Рог exemplo, a liga Monel contém 72 % de Ni, 25 
% de Cu e 3 % de Fe e é resistente à reação com a maioria das 
substâncias químicas. O Monel não reage nem como o gás 
flúor à temperatura ambiente. As ligas de níquel-aco são 
utilizadas em placas de blindagem, e o níquel frequentemente 
é eletrodepositado sobre outros metais como revestimento 
protetor. 


Zinco 


O zinco elementar foi oficialmente descoberto na Europa em 
1746, quando a calamina (silicato de zinco) foi reduzida com 


carvão mineral produzindo o metal. No entanto, o zinco já 
tinha sido utilizado por muitas centenas de anos antes dessa 
descoberta porque minérios de zinco e minérios de cobre eram 
utilizados para formar ligas de latão, de cobre-zinco. As 
principais fontes de zinco são os minérios constituídos de 
esfalerita (ZnS), smithsonita (ZnCO;) e uma mistura de óxidos 
de zinco, ferro e manganês chamada de franklinita. Esses 
minérios sofrem torrefação formando os óxidos dos metais e, 
então, reduzidos com carbono produzindo os metais 
elementares. O zinco combina com muitos diferentes metais 
formando ligas úteis. Conforme vimos, a combinação de zinco 
e cobre produz a família de ligas de latão. A combinação de 
zinco e níquel com cobre produz ligas com uma cor prateada 
chamadas de latão alemão, ou latão de prata. O zinco também 
é usado em ligas de solda com baixos pontos de fusão. 


A galvanização de um objeto de aço (como um prego) 
envolve o mergulho do objeto em um banho fundido de zinco. 
O zinco, que é mais reativo que o ferro no aço, oxida-se 
preferencialmente, formando um resistente revestimento 
protetor. Os compostos de zinco também são utilizados para 
revestir o aço antes da aplicação de outros revestimentos. Os 
compostos de zinco, como o fosfato de zinco, aderem 
fortemente à superfície do aço, formando cristais irregulares 
sobre os quais outros revestimentos, como uma tinta, aderem 
muito bem. Se a superficie pintada do aço é riscada, o metal 
subjacente exposto fica suscetível à ferrugem, mas os íons 
zinco aderidos evitam este processo migrando na direção do 
defeito e formando um revestimento de óxido de zinco 
protetor. 


O zinco e os compostos de zinco geralmente têm sido 
considerados seguros. Os aditivos de zinco em revestimentos 
substituíram muitos dos aditivos de cromo e chumbo (ambos 


tóxicos) que eram empregados anteriormente. No entanto, 
hoje, mesmo os aditivos de zinco em revestimentos estão 
sendo estudados para riscos ecológicos. Na Europa, todas as 
substâncias que contêm compostos de zinco devem ser 
marcadas como potenciais poluentes da água do meio 
ambiente. Compostos orgânicos mais ecologicamente seguros 
foram desenvolvidos para substituir os aditivos anticorrosão 
metálicos, mas esses compostos têm custos de produção mais 
elevados. As oportunidades são abundantes para os químicos 
desenvolverem os produtos necessários que sejam 
ecologicamente seguros е economicamente viáveis. 


O fosfato de zinco adere fortemente à superfície do aço, formando cristais 
irregulares sobre os quais outros revestimentos, como uma tinta, podem ser 
aplicados. 


REVISÃO DO CAPÍTULO 


Teste de Autoavaliação 


01. Que metal é naturalmente encontrado em seu estado elementar? 
a) ouro 
b) titânio 
c) cromo 


d) ferro 


02. 


03. 


04. 


Que reação é um exemplo de pirometalurgia? 


a) 


d) 


Тї (aq) + 4 ОН (ag) — TiO»(s) + 2 H20(1) 


aquecimento 


2 MnCOx(s) + Oxe) —— 2 МпО(5) + 2 COs(g) 
Ni(s) + 4 CO(g) —> Ni(CO)4(2) 
3 MnOxs) + 4 Al(s) — 3 Mn(s) + 2 АОз(5) 


Com base nos dados da tabela a seguir, que par de metais tem 
probabilidade de formar uma liga substitucional? 


Metal 


Sc 


W 


Cu 


Cr 


Raio Atómico 
162 pm 
135 pm 
128 pm 


128 pm 


SceW 
CueCr 
Cu e Sc 
CreW 


Estrutura Cristalina 
Empacotamento compacto hexagonal 
Cúbica de corpo centrado 

Cúbica de face centrada 


Cúbica de corpo centrado 


Dois metais, A e B, formam uma liga substitucional com o diagrama de 


fase binário apresentado a seguir. Qual é o ponto de fusáo da liga em 
uma composicáo que é de 75 % de А е 25 % de В? 


Temperatura (°С) 


0 25 50 75 100 
ГОА Porcentagem molar de В Puro B 


a) 1000 
Ы) 1300% 
o) 1450” 
d) 2000 °C 


Dois metais, А e B, formam uma liga substitucional com o diagrama de 
fase binário apresentado a seguir. Determine a composição e as 
quantidades relativas das duas fases presentes para a composição de 
50 % e a 1500 °C. 


Temperatura (°C) 


0 25 50 75 100 
Руен Porcentagem molar de B Puro 


uu 


a) A fase em ccc, rica em A, tem 80 % de A e 20 % de B; a fase cfc, 
rica em B, tem 37 % de A e 63 % de B; a mistura contém mais da 
fase cfc, rica em A. 


р) A fase ccc, rica A, tem 20 % de A e 80 % de В; a fase cfc, rica em 
B, tem 63 % de A e 37 % de B; a mistura contém mais da fase cfc, 


06. 


07. 


08. 


rica ет В. 


с) A fase em ccc, rica em A, tem 50 % de A e 50 % de B; a fase cfc, 
rica em B tem 50 % de А e 50 % de В; a mistura contém 
quantidades iguais de ambas as fases. 


d) A fase ccc, rica em A tem 80 % de A e 20 % de В; a fase cfc, rica 
em B, tem 37 % de A e 63 % de B; a mistura contém mais da fase 
cfc, rica em B. 


Uma liga intersticial contém um não metal (X) que ocupa um quarto 
dos buracos octaédricos na rede de empacotamento compacto do 
metal (M). Qual é a fórmula da liga? 


а) MX 

b) МХ, 

o MX 

d) МХ, 

Que metal é comumente utilizado para produzir fios elétricos? 
a) zinco 

b) cobalto 

c) manganês 

d) cobre 


Que metal é comumente utilizado para produzir peças de motores de 
aviões? 


a) zinco 
b) titânio 
c) níquel 


d) prata 


09. Calcule a porcentagem em massa de cromo no mineral cromita, 
(FeCr,0,). 


a) 83,97% 
b) 46,46% 
c) 86,78% 
d) 36,13% 
010. Qual é o uso comum para o zinco? 
a) galvanização do aço 
b) peças de peso leve para aviões 
c) pigmentos de tintas 
d) produção de ímãs 


Respostas: 1.(a) 2.(b) 3.(d) 4.(c) 5.(d) 6.(a) 7.(d) 8.(b) 9.(b) 10.(a) 


Termos Importantes 
Seção 23.1 


metalurgia 

Seção 23.2 
minerais 

minério 

Seção 23.3 
metalurgia extrativa 
refino 

ganga 
pirometalurgia 


calcinacáo 


torrefação 

fusão 

fundente 

escoria 
hidrometalurgia 
lixiviação 
eletrometalurgia 
metalurgia do pó 
Seção 23.4 

liga 

liga substitucional 
liga intersticial 
região bifásica 
regra da alavanca 
buraco octaédrico 
buraco tetraédrico 
Seção 23.5 
fusão a arco 
ferromagnético 
bronze 


latão 


Conceitos Fundamentais 


Propriedades Gerais (23.2) 


> Os metais têm muitas propriedades físicas comuns, como a 
alta condutividade de eletricidade e de calor e a alta 
maleabilidade e ductilidade. Essas propriedades variam 
entre os diferentes metais. 


Distribuição Natural dos Metais (23.2) 


> Os metais estão distribuídos desigualmente em toda a crosta 
terrestre. Todos os metais juntos compõem 25 % da massa 
da crosta terrestre, mas apenas alguns metais importantes 
são abundantes o suficiente para compor individualmente, 
cada um, mais de 1 % da crosta. 


> Alguns metais existem naturalmente no seu estado 
elementar; a maioria é encontrada em minérios, rochas que 
contêm uma alta concentração de minerais que contêm 
metais. 


> A maior parte dos minerais que contêm metais são óxidos, 
sulfetos, cloretos, carbonatos ou compostos mais 
complexos. 


Processos Metalúrgicos (23.3) 


> Para serem úteis, os metais têm que ser separados da ganga, 
a parte inútil dos minérios, reduzidos aos metais 
elementares e refinados para se tornar mais puros. 


Y 


> Metalurgia extrativa é o termo geral para os processos, 
como а  pirometalurgia, а  hidrometalurgia е a 
eletrometalurgia, que separam o metal do minério. 


> Um novo método de formar componentes metálicos a partir 
de partículas de metal em tamanho micro é a metalurgia do 


pó. 
Diagramas de Fase (23.4) 


> Os metais elementares tendem a cristalizar em três 
estruturas cristalinas principais: cúbica de face centrada, 
cúbica de corpo centrado e empacotamento compacto 
hexagonal. 


> Quando dois tipos de átomos de metal se ligam, eles 
formam uma liga. 


> Um diagrama de fase binário é uma representação gráfica 
das fases e tipos cristalinos das ligas presentes em 
diferentes composições e a diferentes temperaturas. 


> Se os dois metais de uma liga são semelhantes em tamanho 
e têm a mesma estrutura cristalina, eles tendem a formar 
uma solução sólida miscível, o que significa que eles 
podem formar uma liga em qualquer proporção de 
composição. Se os dois metais não são semelhantes em 
tamanho ou estrutura cristalina, a solubilidade de um átomo 
na estrutura cristalina do outro é frequentemente limitada. 
Em certas composições dois cristais diferentes podem 
coexistir em equilíbrio; isto é denominado região bifásica. 
A regra da alavanca determina que fase está presente em 
uma proporção maior. 


Tipos de Ligas (23.4) 


Db Há dois tipos diferentes de ligas: substitucionais е 
instersticiais. 


> Uma liga substitucional é uma mistura na qual um tipo de 
átomo do metal substitui outro tipo de átomo do metal na 
estrutura cristalina. 


> Em uma liga intersticial, um tipo de átomo (seja um metal 
ou não metal) se encaixa nos buracos no interior da 
estrutura cristalina do metal. As ligas intersticiais podem 


ser produzidas com diferentes átomos preenchendo 
diferentes frações dos diferentes tipos de buracos. 


Equações e Relações Importantes 
Regra da Alavanca (23.4) 


Em uma região bifásica em um diagrama de fase, duas 
estruturas cristalinas diferentes coexistem em equilíbrio. A 
fase que tem a composição mais próxima da composição 
global da liga é a fase presente em maior quantidade relativa. 


Principais Resultados do Aprendizado 


Objetivos do Capítulo Avaliação 


Utilização de um Diagrama de Fase para Exemplos 23.1, 23.2, 23.3, 


Determinar a Composição, as 23.4 Exercícios de Revisão 23.1, 23.2, 
Quantidades Relativas e as Fases 23.3, 23.4 

Presentes (23.4) Exercícios 35—38 

Determinação da Composição de uma Exercícios 41, 42 


Liga Intersticial a partir da Ocupação dos 
Buracos Intersticiais (23.4) 


Buraco 
Octaédrico 
\ 


EXERCÍCIOS 


Questões de Revisão 


1. Por que o vanádio está presente em algumas fontes de 
petróleo? 


11. 


12. 


13. 


Liste trés categorias de processos metalúrgicos. 


Y 


Por que o Ni náo é considerado um metal comum 
mesmo constituindo mais de 2 % da massa total da 
Terra, somente o Fe e o Mg têm uma composição 
percentual maior da massa total da Terra? 


Os elementos metálicos sáo encontrados em minerais e 
minérios. Descreva a diferença entre um mineral e um 
minério. 

Os minérios contêm minerais e ganga. Descreva a 
diferença entre o mineral e a ganga. 


Calcinação, torrefação e fusão são três processos 
pirometalúrgicos. Compare os processos. 


Que composto foi historicamente utilizado para lixiviar 
ouro dos seus minérios? Por que esse processo foi 
abandonado? 


Cite três vantagens de produzir componentes metálicos 
utilizando processos da metalurgia do pó. 


Descreva a diferença entre estruturas cúbicas de corpo 
centrado e de face centrada. 


Descreva a diferença entre uma liga substitucional e 
uma liga intersticial. 


Por que o cobre foi um dos primeiros metais que o ser 
humano usou? 


Descreva por que o bronze foi uma das primeiras ligas 
que o ser humano usou. 


Tanto o latão quanto o bronze contêm cobre. Descreva a 
diferença entre essas duas ligas. 


14. Liste as propriedades do cobre que o tornam apropriado 
para os fios elétricos e as propriedades que o tornam 
apropriado para os canos para água. 


Problemas por Tópico 


Nota: As respostas para todos os Problemas de numeração 
impar, numerados em azul, podem ser encontradas no 
Apêndice III. Os exercícios na seção de Problemas por Tópico 
estão emparelhados, sendo que cada problema de número 
impar é seguido de um problema de número par envolvendo o 
mesmo assunto. Os exercícios na seção de Problemas 
Cumulativos também estão emparelhados, mas de forma 
menos rigorosa. (Os Problemas de Desafio e os Problemas 
Conceituais, devido à sua natureza, não estão emparelhados.) 


Propriedades Gerais e Distribuição Natural dos Metais 


15. Descreva três propriedades típicas dos metais. 


16. Indique se cada propriedade a seguir tem valor 
geralmente mais alto ou mais baixo para metais do que 
para os não metais. 


a. condutividade térmica 
b. resistividade elétrica 
c. transparência 

d. ductilidade 


17. Liste quatro elementos metálicos que, cada um deles, 
constitui mais de 1 % da crosta terrestre. 


18. Liste quatro metais que ocorrem como elementos em 
seu estado natural. 


19. 


20. 


Liste o nome е a fórmula de uma importante fonte 
mineral de cada um dos seguintes metais: Fe, Hg, V e 
Nb. 


Liste o nome e a fórmula de uma importante fonte 
mineral de cada um dos seguintes metais: Ti, Zn, U e Ta. 


Processos Metalúrgicos 


21. 


22. 


23. 


24. 


25, 


26. 


27. 


28. 


Dois minérios de magnésio são о MgCO, e o Mg(OH). 
Escreva as equações balanceadas da calcinação desses 
dois minerais formando o MgO. 


Dois minérios de cobre são о CuO e o CuS. Escreva as 
equações balanceadas da torrefação do CuO com С 
formando o metal Cu e a torrefação do CuS com O, 
formando o CuO. 


Dé a definição de um fundente e identifique o fundente 
na reação a seguir. 
S10(5) + MgO(s) —> MgSiOx(1) 


Dé a definição de escória e identifique a escória na 
reação a seguir. 
S105(5) + MgO(s) —> MegSiOx(1) 


Dé uma descrição geral de como a hidrometalurgia é 
utilizada para extrair metais dos minérios. 


Dé uma descrição geral de como a eletrometalurgia é 
utilizada para extrair metais dos minérios. 


Como o ALO, é separado de outros óxidos utilizando o 
processo Bayer? Que forma solúvel do alumínio se 
forma a partir do ALO, durante o processo Bayer? 


Quando o cobre é purificado utilizando-se uma célula 
eletroquímica, que eletrodo tem o cobre puro e que 


29. 


30. 


eletrodo tem o cobre impuro? Explique como o ouro é 
obtido a partir desse processo. 


Descreva a diferença entre o ferro como pó esponjoso e 
o ferro em pó atomizado com água. 


Descreva a diferença do processamento do ferro como 
pó esponjoso e do ferro em pó por atomização com 
água. 


Estruturas e Ligas Metálicas 


31, 


32. 


33. 


Determine a composigáo de cada uma das seguintes 
ligas de vanádio. 


a. Metade dos átomos de V é substituída por átomos de 
Cr. 


b. Um quarto dos átomos de V é substituído por 
átomos de Fe. 


c. Um quarto dos átomos de V é substituído por 
átomos de Cr e um quarto dos átomos de V é 
substituído por átomos de Fe. 


Determine a composição de cada liga de cobalto a 
seguir. 
a. Um terço dos átomos de Co é substituído por átomos 


de Zn. 


b. Um oitavo dos átomos de Co é substituído por 
átomos de Т1. 


c. Um terço dos átomos de Co é substituído por átomos 
de Zn e um sexto dos átomos de Co é substituído por 
átomos de Т1. 


Consultando a Tabela 23.2, explique por que você 
espera que o Cr e o Fe formem ligas miscíveis. 


34. 


35, 


36. 


37. 


Consultando a Tabela 23.2, explique por que você 
espera que o Co e o Cu formem ligas miscíveis. 


Determine a composição e as fases presentes nos pontos 
A e В no diagrama de fase do Cr—Fe. 


Cr-Fe 


1800 


Temperatura (ºC) 
E 
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Ее риго Porcentagem de Сг Cr puro 


Determine a composição e as fases presentes nos pontos 
C e D no diagrama de fase do Cr-Fe (veja o diagrama 
do problema anterior). 


Determine a composição, as quantidades relativas e as 


fases presentes nos pontos А e В no diagrama de fase do 
Co-Cu. 


Co-Cu 
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38. 


39. 


40. 


41. 


42. 


Determine a composição е as fases presentes nos pontos 
С e Р no diagrama de fase do Co-Cu (veja o diagrama 
do problema anterior). 


Os elementos Mn e Si são adicionados ao aço para 
melhorar suas propriedades em motores elétricos e um 
pouco de С é frequentemente encontrado como uma 
impureza nociva. Qual desses elementos ocupa buracos 
intersticiais na rede do Fe e qual substitui o Fe na rede? 


Os elementos Si e Р são adicionados ao aço para 
melhorar suas propriedades em motores elétricos e um 
pouco de N é frequentemente encontrado como uma 
impureza nociva. Qual desses elementos ocupa buracos 
intersticiais na rede do Fe e qual substitui o Fe na rede? 


Determine a fórmula de cada liga intersticial a seguir. 


a. O nitrogênio ocupa metade dos sítios octaédricos de 
uma estrutura de Mo de empacotamento compacto. 


b. O hidrogênio ocupa todos os sítios tetraédricos de 
uma estrutura de Cr de empacotamento compacto. 


Determine a fórmula de cada liga intersticial a seguir. 


a. O nitrogênio ocupa um quarto dos sítios octaédricos 
de uma estrutura de Fe de empacotamento 
compacto. 


b. O hidrogênio ocupa metade dos sítios tetraédricos de 
uma estrutura de Ti de empacotamento compacto. 


Fontes, Propriedades e Produtos de Alguns dos Metais de 
Transição 3d 


43. 


Identifique o metal encontrado em cada mineral. 


a. esfalerita 


44. 


45. 


46. 


47. 


48. 


49. 


50. 


51. 


52. 


53. 


b. malaquita 
c. haumanita 


Dê o nome de pelo menos um mineral importante que 
seja uma fonte de cada um dos seguintes metais: 


a. Fe 
b. Co 
c. Cr 


Calcule o calor de reação (AHº,) da calcinação da 
rodocrosita. (ЛА, da rodocrosita é -894,1 kJ/mol.) 


A extração de Mn da pirolusita com alumínio produz 
Mn metálico puro e АЪО;. Calcule o calor de reação 
(AR?.). 


Descreva os efeitos da adição de Cr ao aço e dê um uso 
para as ligas de cromo-aço. 


Descreva os efeitos da adição de Mn ao aço e dê um uso 
para as ligas de manganês-aço. 


Calcule a porcentagem molar e a porcentagem em massa 
de Ti nos minerais rutilo e ilmenita. 


Calcule a porcentagem molar e a porcentagem em massa 
de Mn nos minerais pirolusita e rodocrosita. 


Por que é importante utilizar uma atmosfera inerte para 
envolver o metal quando se funde titânio a arco? 


O titânio é um metal muito reativo. Explique por que o 
titânio tem uma alta resistência à corrosão pela água do 
mar e pode ser usado na produção de componentes de 
navios. 


Que composto de Ti é o produto industrial mais 
importante do titânio metálico? Descreva uma aplicação 


54. 


55. 
56. 
SN 
58. 


desse composto. 


Descreva como o Zn é utilizado para proteger a 
superfície de produtos de aço. Qual é o nome desse 
processo? 


Descreva o processo Bayer. 
Descreva o processo Mond. 
Que metais são encontrados no aço carbaloy? 


Que metais são encontrados no aço Monel? 


Problemas Cumulativos 


59. 


60. 


6l. 


62. 


63. 


64. 


Após a extração de 2,0 x 10º kg de um minério que 
contém 0,051 % de ilmenita, o rendimento percentual da 
extração e refino dos metais do mineral é 87 % para o 
ferro e 63 % para o titânio. Calcule a massa de ferro e 
titânio produzida com esse minério. 


Calcule a massa de alumínio metálico que é necessária 
para produzir Cr metálico a partir de 5,00 x 10? g de 
cromita. Calcule quantos gramas de Cr metálico são 
produzidos a partir de 5,00 x 10? g de cromita. 


Quantos átomos de rede circundam um buraco 
tetraédrico e um buraco octaédrico em uma estrutura de 
empacotamento compacto? Descreva que sítio de 
buracos é maior e explique por quê. 


Explique por que a estrutura cristalina e o tamanho 
atômico dos dois elementos são fatores importantes em 
um diagrama de fase de dois componentes. 


Por que o Mn forma compostos com estados de 
oxidação maiores que o Cr? 


Por que o MnO, é adicionado ao vidro de sílica? 


65. 


6б. 


67. 


68. 


О Co, о Ее е o Ni são ferromagnéticos. Qual é a 
diferença entre ferromagnético e paramagnético? 


Quem é mais estável em uma solução ácida, o íon 
cromato ou o íon dicromato? Que íon tem uma 
proporção Cr:O mais alta? Que íon tem um estado de 
oxidação mais alto para o Cr? 


As primeiras energias de ionização do ferro, cobalto, 
níquel e dos três primeiros metais do grupo da platina 
são todas quase as mesmas, mas as primeiras energias 
de ionização do ósmio, irídio e platina são 
substancialmente mais altas. Sugira uma explicação para 
essa observação. 


Embora os metais dos Grupos 1А e 1B tenham uma 
subcamada s meio preenchida, os metais 1B têm as 
primeiras energias de ionização, massas específicas е 
pontos de fusão notavelmente mais altos e as segundas e 
terceiras energias de ionização notavelmente mais 
baixas que os metais correspondentes do Grupo 1А. 
Explique essas observações. 


Problemas de Desafio 


69. 


Coloca-se pó de ferro em uma matriz alta em forma 
cilíndrica e prensa-se por cima e por baixo de forma a 
produzir uma peça prensada cilíndrica com uma altura 
de 5,62 cm e raio de 4,00 cm. A massa específica do pó 
de ferro antes de ser prensado era de 2,41 g/mL. A 
massa específica da peça de ferro prensado é de 6,85 
g/mL. A massa específica do ferro sólido puro ё7,78 
g/mL. 


a. Calcule a altura original do pó antes de ser prensado. 


70. 


71. 


72. 


73. 


b. Calcule a altura teórica do componente prensado se 
ele pudesse ser prensado até a mesma massa 
específica do ferro puro. 


c. Que porcentagem do componente é composta de 
vazios entre as partículas de ferro? 


Quando uma peça é produzida pela prensagem de metal 
em pó, não há desperdício de metal. Por outro lado, o 
metal é normalmente sucateado após uma peça de metal 
ser cortada a partir de uma chapa metálica sólida. Se 
uma peça circular com um diâmetro de 10,0 cm é 
produzida a partir de uma forma original de um 
quadrado com um comprimento de aresta de 10,0 cm, 
calcule a porcentagem do metal descartado como sucata. 
Se uma forma circular também tem um furo circular 
com um diâmetro de 6,0 cm, calcule a porcentagem do 
metal descartado na forma de sucata. 


O hidrogênio pode estar tanto em buracos octaédricos 
como em buracos tetraédricos do lantânio. Determine a 
porcentagem dos buracos que são preenchidos se a 
fórmula é Ган, +. 


O estanho existe em duas formas alotrópicas. O estanho 
cinza tem a estrutura do diamante e o estanho branco 
tem uma estrutura de empacotamento compacto. Preveja 
que alótropo é (a) mais denso, (b) um condutor de 
eletricidade. Preveja a configuração eletrônica de 
valência do estanho em cada alótropo. 


Determine a constante de equilíbrio, a 298 K, da reação 
a seguir. 

[А (СМ)»] (aq) + Cu(s) == [Cu(CN)»] (ag) + Agís) 
O К; do [Cu(CN),] = 1,0 x 10% e o restante dos dados 
necessários estão no Apêndice II. 


74. 


75. 


Determine a constante de equilíbrio, а 298 К, da reação 
a seguir. 

2 [Cu(NHx)]*(aq) == [Cu(NHs),P* (ag) + Cu(s) 
O К; do [Cu(NH;),]' = 6,3 x 10' е o restante dos dados 
necessários estão no Apêndice II. 


Proponha um procedimento químico para extrair cobalto 
do mineral cobaltita, CoAsS. Quais são alguns dos 
riscos de tal procedimento? 


Problemas Conceituais 


76. 


77. 


78. 


Por que metais como o Ni е o Со são económicos de 
extrair e usar em processos industriais, embora tenham 
uma abundância natural muito baixa na crosta terrestre? 


Explique por que metais como o Au e o Ag são 
encontrados em seus estados elementares na natureza, 
mas metais como o Na e o Ca sempre são encontrados 
como compostos na natureza. 


O que permite que alguns pares de metais formem ligas 
que têm a mesma estrutura com qualquer composição, 
enquanto outros pares de metais formam ligas com 
estruturas que dependem da composição relativa dos 
dois metais? 


Respostas das Associações Conceituais 


Ligas Intersticiais 


23.1 M,X. Uma vez que há duas vezes mais buracos 


tetraédricos que átomos de metal em uma estrutura de 
empacotamento compacto e uma vez que um oitavo 
deles está ocupado por átomos de não metal, o número 


de átomos de não metal deve ser um quarto do número 
de átomos de metal. 


) A Metais de Transicáo e 
Compostos de Coordenacáo 


“A química deve se tornar a astronomia do mundo 
molecular”. 


— Alfred Werner (1866-1919) 


24.1 А5 Cores dos Rubis e das Esmeraldas 

24.2 Propriedades dos Metais de Transição 

24.3 Compostos de Coordenação 

24.4 Estrutura e Isomerização 

24.5 Ligação em Compostos de Coordenação 

24.6 Aplicações dos Compostos de Coordenação 
Principais Resultados do Aprendizado 


ESTE CAPÍTULO, VAMOS EXAMINAR a química 

dos metais de transição e uma importante classe dos 

seus compostos chamados de compostos de 
coordenação. Veremos que os compostos de coordenação 
formam todos os tipos de isômeros que já estudamos até aqui, 
bem como alguns tipos novos. Em nosso exame dos metais de 
transição, nos concentraremos em tudo o que aprendemos nos 
Capítulos 7 e 8 sobre estrutura eletrônica e periodicidade. 
Vamos fazer uma breve revisão da teoria da ligação de 
valência para explicar a ligação nos compostos de 
coordenação, mas passaremos rapidamente para uma teoria 
diferente — chamada de teoria do campo cristalino — que 
explica melhor muitas das propriedades desses compostos. Os 


metais de transição e os compostos de coordenação são 
importantes, não somente por causa da sua química 
interessante, mas por causa das suas numerosas aplicações. Os 
compostos de coordenação são a base de uma série de drogas 
terapêuticas, sensores químicos e agentes corantes. Além 
disso, muitas moléculas biológicas contêm metais de transição 
que se ligam de maneiras semelhantes aos compostos de 
coordenação. Por exemplo, o sítio de transporte de oxigênio da 
hemoglobina é um íon ferro ligado parte a um aminoácido da 
molécula da hemoglobina e parte a uma molécula plana 
chamada de porfirina. Uma molécula de oxigênio se liga 
reversivelmente ao ferro e é transportada através do corpo pelo 
fluxo sanguíneo. 


А cor do rubi é causada por um desdobramento dos níveis de energia do orbital d 


no Ст? pelo cristal hospedeiro. 


24.1 As Cores dos Rubis e das Esmeraldas 


Os rubis são vermelho-escuros e as esmeraldas são verdes 
brilhantes, entretanto, a cor de ambas as pedras preciosas se 
devem ao mesmo íon, o Cr”. A diferença está no cristal que 
hospeda o íon. Os rubis são cristais de óxido de alumínio 


(ALO) no qual 1 % dos íons АГ” é substituído por íons Cr”. 
Por outro lado, as esmeraldas são cristais de silicato de 
alumínio e berilo [Be;Al(S10;)] nos quais uma porcentagem 
semelhante dos íons AP! é substituída pelo Cr”. O íon Сг" 
inserido é vermelho no cristal de óxido de alumínio, mas verde 
no cristal de silicato de alumínio e berilo. Por quê? 


A resposta a essa pergunta reside no efeito que o cristal 
hospedeiro tem nas energias dos orbitais atômicos do Cr**. Os 
átomos do cristal спат um campo em torno do íon — às vezes 
chamado de campo cristalino — que desdobra os cinco 
orbitais d, normalmente degenerados, em dois ou mais níveis. 
A cor da pedra preciosa é devida às transições eletrônicas 
entre esses níveis. Nos rubis, o campo cristalino é mais forte (e 
o correspondente desdobramento dos orbitais d maior) que nas 
esmeraldas. Lembre-se, do Capítulo 7, de que a cor de uma 
substância depende das cores absorvidas pela substância, que, 
por sua vez, depende das diferenças de energia entre os 
orbitais envolvidos na absorção. O maior desdobramento no 
rubi resulta em uma maior diferença de energia entre os 
orbitais d do Cr”, e, consequentemente, a absorção de uma cor 
de luz diferente do que na esmeralda. 


As cores de diversas outras pedras preciosas também se 
devem ao desdobramento dos orbitais d dos íons do metal de 
transição inserido nos cristais hospedeiros. Por exemplo, o 
vermelho da granada, que tem o Mg;Ab(S10,); como cristal 
hospedeiro, e o verde-amarelado do peridoto, que tem o 
Mg>S10, como cristal hospedeiro, se devem às transições 
eletrônicas entre orbitais d no Fe”. De forma semelhante, о 
azul da turquesa, que tem o [АІ(РО,) (ОН), · 4H,0]” como 
cristal hospedeiro, se deve às transições entre os orbitais d no 
Cu”. 


Neste capítulo, examinamos mais detalhadamente as 
propriedades dos metais de transição e seus íons. Também 
examinamos as propriedades dos compostos de coordenação 
com algum detalhe. Discutimos inicialmente esse tipo comum 
de compostos de metais de transição no Capítulo 16 (veja a 
Seção 16.8). Em um composto de coordenação, as ligações 
com o íon metálico central desdobram os orbitais d tanto 
quanto eles são desdobrados nos cristais das pedras preciosas. 
A teoria que explica esses desdobramentos e as cores 
correspondentes é a teoria do campo cristalino, que também 
vamos explorar neste capítulo. 


Rubi e Esmeralda A cor vermelha do rubi e a cor verde da esmeralda se devem ao 
3+ 
Cr. 


7 


Granada, Peridoto е Turquesa O vermelho da granada е o verde-amarelado do 


peridoto se devem ao Fe?*. O azul da turquesa se deve ao Cu”: 


24.2 Propriedades dos Metais de Transição 


Os metais de transição, os elementos do bloco d da tabela 
periódica, são um estudo de semelhanças е diferenças. Quando 
comparamos suas propriedades com as variadas propriedades 
dos elementos do grupo principal, elas parecem notavelmente 
semelhantes. Por exemplo, quase todos os metais de transição 
têm massas específicas de moderadas a altas, boa 
condutividade elétrica, altos pontos de fusão e dureza de 
moderada a extrema. Suas propriedades semelhantes estão 
relacionadas às suas configurações eletrônicas semelhantes: 
todos eles têm elétrons nos orbitais d que podem estar 
envolvidos na ligação metálica. No entanto, apesar das suas 
semelhanças, cada elemento é também singular, e eles exibem 
uma ampla variedade de comportamento químico. Antes de 
examinarmos algumas das propriedades periódicas dos metais 
de transição, vamos fazer uma revisão das configurações 
eletrônicas desses elementos, discutidas pela primeira vez no 
Capítulo 8. 


Configuração Eletrônica 


Lembre-se, da Seção 8.4, de que, à medida que nos movemos 
para a direita ao longo de uma linha de elementos de transição, 
os elétrons são adicionados aos orbitais (n — 1)d (em que n é o 


número da linha da tabela periódica e também o número 
quântico do mais alto nível principal ocupado). Por exemplo, à 
medida que nos movemos ao longo dos metais de transição do 
quarto período, os elétrons são adicionados aos orbitais 3d, 
como mostra a Tabela 24.1. 


Em geral, a configuração eletrônica do estado fundamental 
das duas primeiras linhas dos elementos de transição é [gás 
nobre] ns(n — 1)d* e, para as terceira e quarta linhas, é [gás 
nobre] ns(n — Df (n — 1)d4*, onde x varia de 1 а 10. No 
entanto, lembre-se, da Seção 8.4, de que, como os subníveis ns 
е (n — 1)d têm energias muito próximas, ocorrem muitas 
exceções. Por exemplo, na primeira série de transição do bloco 
d, a configuração externa é 45234" com duas exceções: o Cr é 
4s!34º e o Cu é 4s!3d!º. Este comportamento está relacionado 
aos níveis de energia 3d e 4s serem muito próximos e à 
estabilidade associada ao subnível d meio preenchido ou 
completamente preenchido. 


Lembre-se, da Seção 8.7, de que os metais de transição 
formam íons pela perda de elétrons do orbital ns antes de 
perderem elétrons dos orbitais (n — 1)d. Por exemplo, o Fe? 
tem a configuração eletrônica [Ar] 3d”, porque perdeu ambos 
os elétrons 4s para formar a carga 2+. Os Exemplos 24.1 e 
24.2 reveem as etapas para escrever configurações eletrônicas 
de metais de transição е seus íons. 


TABELA 24.1 Ocupação dos Orbitais dos Metais de Transição da 
Primeira Linha 
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PROCEDIMENTO 
PARA... 


Escrever Configurações 
Eletrônicas 


Identifique o gás nobre que 
precede o elemento e escreva-o 


EXEMPLO 


Escrevendo 
Configurações 
Eletrônicas dos 
Metais de Transição 


Escreva а 
configuração 
eletrônica do estado 
fundamental do Zr. 


SOLUÇÃO 
[Kr] 


EXEMPLO 


Escrevendo 
Configurações 
Eletrônicas dos 
Metais de Transição 
Escreva a 
configuração 
eletrônica do estado 


fundamental do 
C0,+. 


SOLUÇÃO 
[Ar] 


entre colchetes. 


Conte os períodos, para 
determinar o nível quântico 
externo principal — trata-se do 
nível quântico do orbital s. 
Subtraia um para obter o nível 
quântico do orbital d. Se o 
elemento estiver na terceira ou 
quarta série de transição, 
inclua(n — 2)f'* elétrons па 
configuração. 


Conte ao longo da linha para 
ver quantos elétrons estão no 
átomo neutro e preencha os 
orbitais correspondentes. 


Para um íon, remova o número 


necessário de elétrons, primeiro 


dos orbitais s e, então, dos 
orbitais d. 


O Zr está no quinto 
período, então, os 
orbitais utilizados são 


[Kr] 5544 


O Zr tem quatro 
elétrons a mais que o 
Kr. 


[Kr] 5524? 


EXERCÍCIO 
DE REVISÃO 
24.1 


Escreva a 
configuração 
eletrônica do estado 
fundamental do Os. 


O Co está no quarto 
período, então, os 
orbitais utilizados são 


[Ar] 453d 


0 Co tem nove 
elétrons a mais que o 
Ar. 


[Ar] 453d” 


O C0,+ perdeu três 
elétrons em relação 
ao átomo de Со. 


[Ar] 45%3d* ou [Ar] 30 


EXERCÍCIO 
DE REVISÃO 
24.2 


Escreva а 
configuração 
eletrônica do estado 
fundamental do №2”. 


Raio Atômico 
Terceira linha 


Segunda linha 
| 


Raio atômico (pm) 


1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 
Posição na linha 


FIGURA 24.1 Tendências no Raio Atômico Com exceção de uma 
diminuição do raio do primeiro para o segundo elemento, há somente uma 
pequena variação do raio atômico ao longo de uma linha. Há um aumento 
pequeno e esperado do raio da primeira para a segunda linha dos 
elementos de transição, mas praticamente nenhuma diferença no raio da 
segunda para a terceira linha. 


Tamanho Atômico 


Conforme discutimos na Seção 8.6, para os elementos do 
grupo principal, o tamanho dos átomos diminui ao longo de 
um período e aumenta coluna abaixo. No entanto, para os 
metais de transição, há pouca variação no tamanho ao longo de 
uma linha (a não ser para os dois primeiros elementos em cada 
linha de metais de transição, como o Sc e o Ti na primeira 
fileira), conforme mostrado na Figura 24.1. A razão dessa 
diferença é que, ao longo de uma linha de elementos de 
transição, o número de elétrons no nível de energia principal 
mais externo (maior valor de n) é quase constante. Assim que 
outro próton é adicionado ao núcleo com cada elemento 
sucessivo, outro elétron também é adicionado, mas o elétron 
entra em um orbital n — 1. Dessa maneira, o número de 
elétrons mais externos fica o mesmo е os elétrons sentem uma 


carga nuclear efetiva quase constante à medida que nos 
movemos ao longo da linha, mantendo os raios 
aproximadamente constantes. 


Examinando grupo abaixo, vemos um aumento pequeno, 
porém esperado, do tamanho da primeira para a segunda linha 
nos metais de transição, mas o tamanho dos elementos da 
terceira linha é quase o mesmo que o dos elementos da 
segunda linha. Esse padrão também é diferente do padrão dos 
elementos do grupo principal, principalmente quando 
consideramos que, em qualquer coluna dada, a terceira linha 
dos elementos de transição tem 32 elétrons a mais que a 
segunda linha. A razão pela qual os elementos da terceira linha 
dos elementos de transição não são maiores é que 14 dos 32 
elétrons estão em um subnível (n — 2)f e, como os elétrons nos 
orbitais f estão em níveis quânticos principais inferiores, eles 
não são muito efetivos na blindagem dos elétrons externos 
contra a carga nuclear. Consequentemente, os elétrons 
externos ficam mais firmemente presos ao núcleo, 
compensando o típico aumento de tamanho entre os períodos 
— um efeito chamado de contração dos lantanídeos. 


inanin É 
Associação orceitual 24,1 Tamanho Atómico 


Que elemento tem o maior raio atómico, о Fe ou o W? 


Energia de lonizacáo 


As primeiras energias de ionização dos elementos de transição 
seguem a tendência periódica do grupo principal esperada e 
aumentam lentamente ao longo de uma linha (Figura 24.2), 
mas o aumento é menor que para os elementos do grupo 
principal. À medida que nos movemos grupo abaixo, vemos 


que a terceira linha dos elementos de transição tem uma 
energia de ionização mais alta que a das duas primeiras linhas, 
uma tendência contrária aquela observada nos elementos do 
grupo principal. Nos elementos de transição a carga do núcleo 
aumenta substancialmente de uma linha para a seguinte, mas 
só existe um pequeno aumento do tamanho atômico entre a 
primeira e a segunda linhas, e nenhum aumento do tamanho 
entre a segunda e a terceira linhas. Portanto, os elétrons 
externos ficam presos mais firmemente na terceira linha dos 
elementos de transição que nas duas primeiras linhas. 
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1000 +H Primeira Energia de lonizacáo 
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Primeira energia de ionização (kJ/mol) 
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FIGURA 24.2 Tendências na Primeira Energia de lonização A primeira 
energia de ionização geralmente aumenta ao longo de uma linha, seguindo 
a tendência do grupo principal. No entanto, contrariamente à tendência do 
grupo principal, a terceira linha dos elementos de transição tem uma 
energia de ionização maior que a primeira e a segunda linhas. 


Eletronegatividade 


Os valores de eletronegatividade dos metais de transição, 
como suas energias de ionização, seguem a tendência do grupo 
principal e aumentam lentamente ao longo de uma linha, 
conforme ilustra a Figura 24.3. O aumento é menor que o que 
ocorre nos elementos do grupo principal, mas isto seria 


esperado dada a similaridade dos tamanhos dos átomos. А 
tendência nos valores de eletronegatividade grupo (ou coluna) 
abaixo é outro exemplo no qual os metais de transição se 
comportam diferentemente dos elementos do grupo principal. 
Os valores de eletronegatividade geralmente aumentam da 
primeira linha dos elementos de transição para a segunda 
linha, mas não há outro aumento na terceira linha. Por outro 
lado, nos elementos do grupo principal, vemos uma 
diminuição da eletronegatividade grupo abaixo. A diferença 
novamente se deve à variação relativamente pequena no 
tamanho atômico à medida que nos movemos coluna abaixo 
para os elementos de transição, acompanhada de um grande 
aumento da carga nuclear. Um dos metais mais pesados, o 
ouro (Au), também é o metal mais eletronegativo. Seu valor de 
eletronegatividade (EN = 2,4) é ainda maior que o de alguns 
não metais (a EN do P é 2,1), e compostos do íon Au” foram 


observados. 
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FIGURA 24.3 Tendências na Eletronegatividade A eletronegatividade dos 
elementos de transição geralmente aumenta ao longo de uma linha, 
seguindo a tendência do grupo principal. No entanto, ao contrário da 
tendência do grupo principal, a eletronegatividade aumenta da primeira 
linha dos elementos de transição para a segunda linha. Há pouca diferença 


na eletronegatividade entre a segunda е a terceira linhas dos elementos de 
transição. 


Estados de Oxidação 


Ao contrário dos metais do grupo principal, que tendem a 
exibir apenas um estado de oxidação, os metais de transição 
frequentemente apresentam uma variedade de estados de 
oxidação (Figura 24.4). O estado de oxidação mais alto de um 
metal de transição é +7, para o manganês (Mn). A 
configuração eletrônica do manganês neste estado de oxidação 
corresponde à perda de todos os elétrons dos orbitais 4s e 3d, 
deixando uma configuração de gás nobre ([Ar]). Ё a mesma 
configuração que vemos para todos os estados de oxidação dos 
elementos à esquerda do Mn. А direita do manganês, os 
estados de oxidação são todos mais baixos, na sua maioria +2 
ou +3. Um estado de oxidação +2 para um metal de transição 
não surpreende, pois os elétrons 4s são facilmente perdidos. 
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FIGURA 24.4 Estados de Oxidação dos Metais de Transição da Primeira 
Linha Os metais de transição apresentam muito mais estados de oxidação 
que os elementos do grupo principal. Esses estados de oxidação variam de 
+7 a +1. 
Os metais em altos estados de oxidação, como +7, existem apenas 
quando o metal está ligado a um elemento altamente eletronegativo, 


como o oxigênio; eles não existem como íons nus. 


24.3 Compostos de Coordenação 


Discutimos ao final do Capítulo 16 que os metais de transição 
tendem a formar íons complexos. Um íon complexo contém 
um íon metálico central ligado a um ou mais ligantes. Um 
ligante é uma base de Lewis (doador de elétrons) que forma 
uma ligação com o metal. Quando um íon complexo combina 
com um ou mais contralons (íons de carga oposta que não 
estão agindo como ligantes), o composto neutro resultante é 
um composto de coordenação. Os primeiros compostos de 
coordenação foram descobertos no início do século XVII, 
mas sua natureza não foi compreendida até quase 200 anos 
depois. O químico suíço Alfred Werner estudou os compostos 
de coordenação extensivamente — especialmente uma série de 
compostos de cobalto(III) com amônia, cujas fórmulas foram, 
então, escritas como CoCl; · 6 NH,, CoCl; · 5 МН;е СоСі, : 4 
МН,. Em 1893, ele propôs que o íon metálico central tem dois 
tipos de interações que ele chamou de valência primária e 
valência secundária. A valência primária é o estado de 
oxidação no átomo de metal central e a valência secundária é o 
número de moléculas ou íons diretamente ligados ao átomo de 
metal, chamado de número de coordenação. No CoCl; - 6 
МН;, a valência primária é +3, e foi descoberto que as 
moléculas de amônia estão diretamente ligadas ao cobalto 
central, dando um número de coordenação igual a 6. Hoje 
escrevemos a fórmula desse composto como [Co(NH:)]Cl; 
para melhor representar o composto de coordenação como a 
combinação de um íon complexo, Co(NH;)k, e três 
contraíons CI. 
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cr 


cr 
Їоп metálico central 
A y J A Y 2 
[оп complexo Contraíons 
A J 


Composto РЫ coordenação 
Íon Complexo e Composto de Coordenação Um composto de coordenação 
contém um íon complexo e contraíons correspondentes. O íon complexo contém 
um átomo de metal central coordenado a diversos ligantes. O composto apresentado 
na figura é o [Co(NH;),]Clh. 

Escrevemos as fórmulas dos outros compostos de 
cobalto(III) estudados por Werner como [Co(NH;)sCI|CL e 
[Co(NH;),Cl,]Cl. Nesses dois casos, os íons complexos são о 
Co(NH;)sC2' (com dois contraíons СГ) e o Co(NH;),Ch* 
(com um contaríon Cl), respectivamente. Com essa série de 
compostos, Werner demonstrou que o СІ pode substituir o 
NH; na valência secundária. Em outras palavras, o СГ pode 
agir como um contraíon ou pode ligar-se diretamente ao metal 
como parte do íon complexo. 


O íon complexo contém o íon metálico no centro e os 
ligantes — que podem ser moléculas neutras ou íons — 
dispostos em torno dele. Podemos pensar no complexo metal- 
ligante como um aduto ácido-base de Lewis (veja a Seção 
15.11) porque a ligação é formada quando o ligante doa um 
par de elétrons a um orbital vazio do metal. Por exemplo, 
considere a reação entre o íon prata e a amônia: 


Ligações 
7 covalentes 
F coordenadas 


/в T 
H H / {н 


E 
Ag” (ag) + 2 м (aq) > |H—N:Ag:N— H |(ag) 


H H H 

Ácido de Lewis Base de Lewis Aduto ácido-base de Lewis 

Uma ligação desse tipo, que nós encontramos pela primeira 
vez na Seção 10.6, é comumente conhecida como uma ligação 
covalente coordenada. Portanto, os ligantes são boas bases de 
Lewis e têm pelo menos um par de elétrons para doar ao íon 
metálico central e ligar-se a ele. A Tabela 24.2 contém uma 
série de ligantes comuns. 


Os ligantes que doam apenas um par de elétrons para o 
metal central são monodentados. No entanto, alguns ligantes 
têm a capacidade de doar dois pares de elétrons (a partir de 
dois átomos diferentes) ao metal; eles são bidentados. 
Exemplos de ligantes bidentados são o íon oxalato (abreviado 
como ox) e a molécula do etilenodiamina (abreviada como en) 
mostrados aqui à margem direita. O ligante etilenodiamina 
ligado ao Co** é mostrado na Figura 24.5(a) E. 


TABELA 24.2 Ligantes Comuns 


Nome Diagrama de Lewis 
Água Н —0"—Н 
Amônia H—N—H 


H 
[оп cloreto EN | E 


Monóxido de carbono :C=0: 


[оп cianeto ESN] 


Íon tiocianato [:5=c=— Ñ:] E 
(on oxalato (ох) tg “y 2- 
no / 
С—С 
г X 
`0. 0 
Etilenodiamina (en) H H 


е ШР 
H—N—C—C—N—H 


H H H H 
Etilenodiaminotetra-acetato (EDTA) Г o: 0: | 
-:0 —ссњ снос — 0:7 
NCH2CH2N' 
"0 per с — 0 
:0 . 


Alguns ligantes, chamados de ligantes polidentados, 
podem doar até mais de dois pares de elétrons (provenientes 
de mais de dois átomos) ao metal. O ligante polidentado mais 
comum é o íon etilenodiaminotetra-acetato (EDTA?) 
apresentado a seguir. 


- => Bidentado 
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FIGURA 24.5 Ligantes Bidentadose Polidentados Coordenados ao 
Co(Ill) (a) A etilenodiamina é um ligante bidentado; (b) o EDTA é um 
ligante hexadentado. 

O ligante EDTA envolve completamente o metal, doando 
até seis pares de elétrons (Figura 24.5b). Um íon complexo 
que contém um ligante bidentado ou polidentado é um 
quelato, e o ligante coordenador é conhecido como agente 
quelante. 


Uma compilação de muitos compostos de coordenação 
mostra que os números de coordenação podem variar desde 
tão pequeno quanto 2 até tão grande quanto 12. Os números de 
coordenação mais comuns são 6, como ocorre no 
[Co(NH;),]*, e 4, como ocorre no [PdC1,]”. Números de 


coordenação maiores que 6 raramente são observados para os 
metais de transição da primeira linha. Normalmente, apenas os 
íons metálicos 1+ têm um número de coordenação tão pequeno 
quanto 2, conforme ocorre no [Ag(NH;),]'. Existem números 
de coordenação ímpares, mas são raros. 


As geometrias comuns dos íons complexos, apresentadas 
na Tabela 24.3, dependem em parte do seu número de 
coordenação. Um número de coordenação igual a 2 resulta em 
uma geometria linear, e um número de coordenação igual a 6 
resulta em uma geometria octaédrica. Um número de 
coordenação 4 pode ter uma geometria tetraédrica ou uma 
geometria plana quadrada, dependendo do número de elétrons 
а no íon metálico. Os íons metálicos com uma configuração 
eletrônica d? (como o [PdC1l,|?) exibem geometria plana 
quadrada, e os íons metálicos com uma configuração 
eletrônica d' (como o [Zn(NH;)4)) exibem geometria 
tetraédrica. 


TABELA 24.3 Geometrias Comuns de іопѕ Complexos 


Número de 

Coordenação Forma Modelo Exemplo 
2 Linear DI) м 
4 Plana quadrada Q | [PdCI,]?> 
4 Tetraédrica Q [Zn(NH;),]* 


6 Octaédrica [Ре(Н,0,)°* 


Nomenclatura dos Compostos de Coordenação 


Para dar nome aos compostos de coordenação, seguimos uma 
série de regras gerais baseadas no sistema originalmente 
proposto por Werner. Assim como os sais (veja a Seção 3.5), o 


nome do ânion geralmente vem antes do nome do cátion. 


Regras para Nomear Íons Complexos 


1. Dê nome aos ligantes. 


e Nomeie os ligantes neutros com o 
nome das moléculas, com as 
seguintes exceções notáveis. 


H,0 (aqua) 
NH, 
CO (carbonila) 


* Nomeie os ligantes aniônicos com o 
nome do fon mais um final 
modificado como é a seguir: 


-eto torna-se —o 
-ato permanece como —ato 


-ito permanece como —ito 


Exemplos 


NH,CH,CH,NH, é etilenodiamino. 


H,0 é aqua. 


(Г é cloro. 
SO,” é sulfato. 
SO,” é sulfito. 


A Tabela 24.4 lista os nomes de alguns ligantes comuns. 


2. Liste os nomes dos ligantes em ordem 
alfabética antes do nome do cátion 
metálico. 


O ligante amino (NH;) é listado antes do 
cloro (CI), que é listado antes do nitrito 
(№0). 


3. Utilize um prefixo para indicar o número de 
ligantes (quando houver mais de um tipo 
particular): di- (2), tri- (3), tetra- (4), 
penta- (5) ou hexa- (6). 


Se o nome do ligante já tiver um prefixo, 
como o etilenodiamino, coloque parênteses 
em torno do nome do ligante e utilize bis- 
(2), tris- (3) ou tetraquis- (4) para indicar o 
número. 

Os prefixos não afetam a ordem na qual 
você lista os ligantes. 


4. Nomeie o metal. 


a. Quando o Íon complexo for um 
cátion, utilize o nome do metal 
seguido do estado de oxidação escrito 
com um numeral romano. 


b. Se o fon complexo for um ánion, retire 
a terminacáo do metal e adicione -ato 
seguido do estado de oxidacáo escrito 
com um numeral romano. Alguns 
metais utilizam a raiz romana com o 
final -ato. À Tabela 24.5 lista os 
nomes de alguns metais comuns em 
complexos aniônicos. 


5. Escreva o nome inteiro do Íon complexo 
listando os ligantes primeiro seguidos do 
metal. 


O tricloro indica três ligantes Cl”. 
Tetramino indica quatro ligantes NH;. 


Tris(etilenodiamino) indica três ligantes 
etilenodiamino. 


Em cátions: 

Co** é cobalto(III). 
Pt?* é platina(Il). 
Cu” é cobre(l). 

Em ánions: 

Со** é cobaltato (III). 
Рї2+ é platinato(Il). 


Cu* é cuprato(I). 


[Pt(NH;),Cl,]> 
é diaminotetracloroplatinato(Il). 
[Co(NH,)¿]** é hexa-aminocobalto (III). 


TABELA 24.4 Nomes e Fórmulas de Ligantes Comuns 


Ligante 


Ânions 


Nome по Íon Complexo 


Brometo, Br” 

Cloreto, CI- 

Hidróxido, OH” 

Cianeto, CN- 

Nitrito, NO,” 

Oxalato, C,0,7 (ох) 
Etilenodiaminotetra-acetato (EDTA*) 
Moléculas neutras 
Água, H,0 

Amônia, NH; 

Monóxido de carbono, CO 


Etilenodiamino (en) 


TABELA 24.5 Nomes de Metais Comuns quando Encontrados em іопѕ 


Complexos Aniônicos 


Metal 
Cromo 
Cobalto 
Cobre 
Ouro 


Ferro 


Bromo 
Cloro 
Hidroxo 
Ciano 
Nitro 
Oxalato 


Etilenodiaminotetra-acetato 


Aqua 
Amino 
Carbonila 


Etilenodiamino 


Nome no Complexo Aniónico 


Cromato 
Cobaltato 
Cuprato 
Aurato 


Ferrato 


Chumbo 
Manganês 
Molibdênio 
Níquel 
Platina 
Prata 
Estanho 


Zinco 


Plumbato 


Manganato 


Molibdato 


Niquelato 


Platinato 


Argentato 


Estanato 


Zincato 


Quando você escreve a fórmula de um íon complexo, 


escreva o símbolo do metal primeiramente, seguido das 


moléculas neutras e, então, o ânion. Se houver mais de um 


ânion ou molécula neutra agindo como ligante, liste-os em 


ordem alfabética com base no símbolo químico. 


PROCEDIMENTO 
PARA... 


Nomear Compostos de 
Coordenação 


Identifique o cátion e o 
ánion e primeiro dê nome 
ao íon simples (isto é, não 
ao íon complexo). 


Dê a cada ligante um 
nome e liste-os em ordem 
alfabética. 


EXEMPLO 24.3 


Nomes de Compostos 
de Coordenação 


Dê o nome do composto 
a seguir: [Cr(H,0).CIJCI,. 


SOLUÇÃO 


O [Cr(H,0)sCI]”* é um 
cátion complexo. Cl” é 
cloreto. 


H,0 é aqua. 


(Г é cloro. 


EXEMPLO 24.4 


Nomes de Compostos 
de Coordenação 


Dê o nome do composto 
a seguir: K,[Fe(CN),]. 
SOLUÇÃO 

K* é potássio. 

O [Fe(CN)¿]* é um ânion 


complexo. 


CN é ciano. 


Dé nome ao íon metálico. (+ é cromo(Ill). Ғе?” é ferrato(Ill) porque 
o complexo é aniônico. 


Dê nome ao íon complexo O [Cr(H,0)sCI]?* é o [Fe(CN),]” é o 
adicionando prefixos para penta- hexacianoferrato(IIl). 
indicar o número de cada aquaclorocromo(IIl). 

ligante seguido do nome 
de cada ligante seguido do 
nome do fon metálico. 


Dê nome ao composto [Cr(H,0)sCIJCI, é o K¿[Fe(CN)¿] é o 

escrevendo o nome do cloreto de penta- hexacianoferrato(IIl) de 

апіоп antes do nome do aquaclorocromo(IIl). potássio. 

cátion. O único espaço é 

entre os nomes dos íons. EXERCÍCIO DE EXERCÍCIO DE 
REVISÃO 24.3 REVISÃO 24.4 


Dê o nome do composto Dê o nome do composto 
a seguir: [Mn(CO) a seguir: Na,[PtCI4]. 
(NH),]50,. 


24.4 Estrutura e Isomerização 


O isomerismo é comum em compostos de coordenação. De 
um modo geral, o isomerismo observado em compostos de 
coordenação é dividido em duas categorias, cada uma com 
subcategorias, conforme mostra a Figura 24.6. Nos isômeros 
estruturais, os átomos são ligados entre 51 de maneiras 
diferentes, enquanto nos estereoisômeros, os átomos são 
ligados da mesma maneira, mas os ligantes têm um arranjo 
espacial diferente em torno do átomo de metal. 


Estereoisômeros 

Os átomos têm as mesma 
conectividades, mas 

diferentes arranjos espac 


Isómeros Isômeros 
Geométricos Óticos 
Os ligantes a Os compostos são 


FIGURA 24.6 Tipos de Isômeros 


Isomerismo Estrutural 


Podemos subdividir a ampla categoria de isômeros estruturais 
em dois tipos: isômeros de coordenação e isômeros de ligação. 
Os isômeros de coordenação surgem quando um ligante 
coordenado troca de posição com o contraíon não coordenado. 
Por exemplo, dois compostos diferentes têm a fórmula geral 
Co(NH;)sBrCl. Em um deles, o bromo se coordena ao metal e 
o cloreto é o contraíon, cloreto de pentaminobromocobalto(ID), 
[Co(NH:);Br]Cl; no outro, o cloro se coordena ao metal e o 
bromo é о contraíon, brometo de pentaminoclorocobalto(ID), 
[Co(N HA3),Cl]Br. 


Os isómeros de ligacáo tém ligantes que podem se 
coordenar ao metal em diferentes orientações. Por exemplo, o 


íon nitrito (NO;) tem um par isolado no átomo de N bem 
como pares isolados nos átomos de O — um dos dois átomos 
pode formar ligações covalentes coordenadas com o metal. 
Quando o íon nitrito se coordena através do átomo de N ele é 
um ligante nitro e é representado como МО», porém, quando 
ele se coordena através do átomo de O, ele é um ligante nitrito 
e geralmente é representado como ONO”. Um exemplo de 
isomerização de ligação pode ser visto no íon complexo 
amarelo-alaranjado pentaminonitrocobalto(IIN), 
[Со(№Н;);МО, |2, que contrasta com o íon complexo 
vermelho-alaranjado pentaminonitritocobalto(IIN), 
[Co(NH;); ONO], conforme mostrado na Figura 24.7. Outros 
ligantes capazes de isomerização de ligação são listados na 
Tabela 24.6. 


Ligante NO,” com ligação N e com ligação O 


AA 


< 


Isômero nitro Isômero nitrito 
FIGURA 24.7 Isómeros de Ligação No [Co(NH3)5NO»]””, o ligante NO, 
se liga ao átomo de metal central através do átomo de nitrogênio. No 


[Co(NH3)50NO]**, o ligante NO, se liga pelos átomos de oxigênio. Os 
diferentes isómeros tém cores diferentes. 


Estereoisomerismo 


Também podemos subdividir a ampla categoria de 
estereoisómeros em dois tipos: isômeros geométricos e 
isômeros óticos. Os isômeros geométricos surgem quando os 
ligantes que se ligam ao metal têm um arranjo espacial 
diferente. Um tipo de isomerismo geométrico, conforme vimos 
na Seção 20.5, é o isomerismo cis-trans, que, nos íons 


complexos, ocorre em complexos planos quadrados de 
fórmula geral MA,B, ou em complexos octaédricos de fórmula 
MA,B,. Por exemplo, ocorre isomerismo cis-trans no 
complexo plano quadrado Pt(NH;),)Chb. A Figura 24.8(a) E 
mostra as duas maneiras distintas em que os ligantes podem 
estar orientados em torno do metal. Em um dos complexos, os 
ligantes СГ estão próximos um do outro em um lado da 
molécula — este é o isómero cis. No outro complexo, os 
ligantes СГ estão em lados opostos da molécula — este é о 
isómero trans. O isomerismo geométrico existe também no íon 
complexo octaédrico [Co(NH;),Cl]'. Conforme mostra a 
Figura 24.8(b) E, os ligantes se distribuem em torno do metal 
de duas maneiras, uma com os ligantes СТ no mesmo lado (o 
isómero cis) e outra com os ligantes СІ em lados opostos do 
metal (о isómero trans). Observe que o isomerismo cis—trans 
náo ocorre em complexos tetraédricos porque todos os angulos 
de ligação em torno do metal são de 109,5", e cada vértice de 
um tetraedro é considerado como adjacente a todos os outros 
trés vértices. 


TABELA 24.6 Ligantes Capazes de Isomerização de Ligação 


nitro ciano 
a АЕ No 
[:5—N=0 | [c=N] 
T Є, 
nitrito isociano 
isocianato isotiocianato 
РА РА 


[j=] i—i] 


cianato Ачый 


С Trans 


Pt(NH3),Ch 
(a) 


Cis Trans 


[Co(NH3),¿Cl,|* 
(b) 


FIGURA 24.8 Isomerismo Cis—Trans (а) Isomerismo cis-trans no 
Pt(NHs)>Cl; plano quadrado. No isómero cis, os ligantes СГ estão 
próximos um ao outro em um lado da molécula. No isómero trans, os 
ligantes СГ estão em lados opostos da molécula. (b) Isomerismo cis-trans 
no [Co(NH3)4Cl2]* octaédrico. No isómero cis, os ligantes СГ estão no 
mesmo lado. No isómero trans, os ligantes СГ estão em lados opostos. 


Outro tipo de isomerismo geométrico é o isomerismo fac— 
mer, que ocorre em complexos octaédricos de fórmula geral 
MA:B:. Por exemplo, no Co(NH;);Cl;, os ligantes se 
distribuem em torno do metal de duas maneiras (Figura 24.9). 
No isómero fac, os três ligantes СІ ficam todos em um lado da 
molécula e constituem uma das faces do octaedro (fac é 


abreviatura de facial). No isómero mer, os três ligantes 


formam um arco em torno do meio do octaedro (mer é 


abreviatura de meridiano). 


Fac 


Mer 


FIGURA 24.9 Isomerismo Fac-Mer no Co(NHs)sCl; No isômero fac, os 


três ligantes СГ ficam em um lado da molécula compondo uma das faces 
do octaedro. No isômero mer, os três ligantes inscrevem um arco em torno 
do meio (ou meridiano) do octaedro. 


PROCEDIMENTO 
PARA... 


Identificar e 
Representar Isómeros 
Geométricos 


EXEMPLO 24.5 


Identificação e 
Representacáo de 
Isómeros 
Geométricos 


Represente as estruturas 
e identifique o tipo de 
todos os isómeros do 
[Co(en),Cl,]*. 


EXEMPLO 24.6 


Identificação e 
Representacáo de 
Isômeros Geométricos 


Represente as estruturas 
e marque o tipo dos 
isômeros do 
[Ni(CN),Cl,17. 


Identifique o número de 
coordenação ea 
geometria em torno do 
metal. 


SOLUÇÃO 


O ligante 
etilenodiamino (en) é 
bidentado, então, cada 
um ocupa dois sítios de 
coordenação. Cada CI- é 
monodentado, 
ocupando um sítio. O 


SOLUÇÃO 


Todos os ligantes são 
monodentados, logo, 0 
número total de 
coordenação é 4. O Ni?* 
tem uma configuração 
eletrônica d8, então, 


Identifique se este é um 
isomerismo cis—trans ou 
fac-mer. 


número total de 
coordenação é 6, logo, 
este tem que ser um 
complexo octaédrico. 


Com o etilenodiamino 
ocupando quatro sítios e 
o CI- ocupando dois 


esperamos um complexo 
plano quadrado. 


Os complexos planos 
quadrados só podem ter 
isômeros cis—trans. 


sítios, ele se encaixa na 
fórmula geral MA,B,, 
levando a isômeros cis— 


Represente e identifique 
os dois isômeros. 


EXERCÍCIO DE 
REVISÃO 24.6 


Represente as estruturas 
e identifique o tipo de 
todos os isômeros do 
[Co(NH;),Cl>(0x)]-. 


EXERCÍCIO DE 
REVISÃO 24.5 


Represente as estruturas 


e identifique o tipo de 
todos os isômeros do 
[Cr(H,0),Cl,]*. 


A segunda categoria de estereoisomerismo é o isomerismo 
ótico. Lembre-se, da Seção 20.3, de que os isômeros óticos 
são imagens especulares não sobreponíveis uma da outra. Se 
você mantiver sua mão direita erguida em frente a um espelho, 
a imagem no espelho se assemelha à sua mão esquerda. 
Independentemente de como você gira ou vira sua mão 
esquerda, você não pode sobrepó-la à sua mão direita. 
Moléculas ou íons que exibem essa característica são quirais. 
Os isômeros são enantiómeros, e eles apresentam a 
propriedade chamada de atividade ótica (a rotação da luz 


polarizada). O íon complexo [Co(en)3]** não é sobreponível à 


sua imagem especular, logo, é um complexo quiral (Figura 
24.10). 


Espelho 


| Não sobreponível 


Rotação 


FIGURA 24.10 Іѕотегіѕто Ótico no [Со(еп)»]* As imagens especulares 
do [Со(еп)з]?* não são sobreponíveis. (Os átomos de nitrogênio ligados 


representam o ligante etilenodiamino.) 
EXEMPLO 24.7 Identificação e Representação de Isômeros 
Óticos 
Determine se os isômeros cis ou trans do Exemplo 24.5 são 
oticamente ativos (demonstre o isomerismo ótico). 


SOLUÇÃO 


Represente o isômero trans do [Co(en),Cl,]' e a sua imagem 
especular. Verifique se eles são sobreponíveis girando um dos 
isômeros de 180º. 

О booo 


Trans 
Cl + cl ы 
Ж, | A ж | SN 
en Co en en Co en 
| A A 
cl С 
|Sobreponíveis 
+ 
Cl 
A Mu, | AN 
еп Co еп 
м" | DZ 
Cl 


Neste caso os dois são idênticos, então, não há atividade 
ótica. 

Represente o isômero cis e a sua imagem especular. Verifique 
se eles são sobreponíveis girando um dos isômeros de 180º. 


Espelho 

Cis 
ens id en |+ 
, Ж» | ¿el Cl Ж. | A 

Co. Co, 
| “а a” | 
еп./ меп 

[Não sobreponível 


en ne ha 
(tm, ] ¿el 
Co. 
en) “а 
Neste caso as duas estruturas não são sobreponíveis, então, о 
isômero cis realmente apresenta atividade ótica. 


EXERCÍCIO DE REVISÃO 24.7 


Determine se os isômeros fac ou mer do [Cr(H,0),Cl,]* são oticamente ativos. 


Os exemplos anteriores demonstram o isomerismo ótico 
em complexos octaédricos. Os complexos tetraédricos também 
podem exibir isomerimo ótico, mas apenas se todos os qua-tro 
sítios de coordenação forem ocupados por diferentes ligantes. 
Os complexos planosquadrados normalmente não apresentam 
isomerismo Ótico, pois eles são sobreponíveis às suas imagens 
especulares. 


24.5 Ligação em Compostos de Coordenação 
Teoria da Ligação de Valência 


A ligação nos íons complexos, especialmente as geometrias 
dos íons, pode ser descrita por um dos nossos modelos de 
ligação vistos anteriormente, a teoria da ligação de valência. 
Lembre-se, da Seção 10.6, de que, na teoria da ligação de 
valência, uma ligação covalente coordenada é a sobreposição 
entre um orbital atômico completamente cheio e um orbital 
atômico vazio. Nos íons complexos, o orbital preenchido fica 
no ligante, e o orbital vazio fica no íon metálico. Os orbitais de 
íons metálicos têm hibridização de acordo com a geometria do 
íon complexo. Os esquemas de hibridização comum são 
apresentados na Figura 24.11. Um íon complexo octaédrico 
requer seis orbitais vazios em um arranjo octaédrico no íon 
metálico. Um conjunto completo de orbitais híbridos sp” 
leva exatamente aos orbitais necessários para essa geometria. 
Um conjunto de orbitais híbridos sp? resulta em um arranjo 
tetraédrico de orbitais, um conjunto de orbitais híbridos dsp? 
resulta em um arranjo plano quadrado e um conjunto de 
orbitais híbridos sp resulta em um arranjo linear de orbitais. 
Em cada caso, a ligação covalente coordenada é formada pela 


sobreposição entre os orbitais no ligante e os orbitais 
hibridizados no íon metálico. 


Geometria Hibridização Orbitais 
Linear sp <q) 
Tetraédrica sp? do 
Plana quadrada dsp? 96 
Octaédrica d*sp* So 


FIGURA 24.11 Esquemas de Hibridização Comum em Íons Complexos 
Os esquemas de hibridização do modelo de ligação de valência pode ser 
deduzido da geometria do íon complexo. 


Teoria do Campo Cristalino 


A teoria da ligação de valência, embora útil para descrever as 
geometrias dos íons complexos, não pode explicar outras 
propriedades como a cor e o magnetismo. A teoria do campo 
cristalino (TCC), um modelo de ligação para complexos de 
metais de transição, explica essas propriedades. Para ilustrar 
os princípios básicos da TCC, vamos examinar os orbitais d do 
átomo de metal central em um complexo octaédrico. 


Complexos Octaédricos 


A premissa básica da TCC é a de que os íons complexos se 
formam devido às atrações entre os elétrons dos ligantes e a 


carga positiva do íon metálico. No entanto, os elétrons dos 
ligantes também repelem os elétrons dos orbitais d não 
hibridizados do metal. A TCC se concentra nessas repulsões. 
A Figura 24.12 mostra como as posições dos ligantes se 
sobrepõem aos orbitais d em um complexo octaédrico. 
Observe que os ligantes em um complexo octaédrico ficam 
localizados no mesmo espaço dos lóbulos dos orbitais d, .» € 
d. As repulsões entre os pares de elétrons dos ligantes e 
quaisquer elétrons potenciais nos orbitais d resultam em um 
aumento das energias desses orbitais. Por outro lado, os 


orbitais 4 


yw» 4. € dy ficam entre os eixos e têm os nós 


diretamente nos eixos, o que resulta em menos repulsões e 
energias mais baixas nesses três orbitais. Em outras palavras, 
os orbitais d — que são degenerados no íon metálico nu — são 
desdobrados em níveis de energia mais altos e mais baixos 
devido ao arranjo espacial dos ligantes (Figura 24.13). А 
diferença de energia entre esses orbitais d desdobrados é 
conhecida como a energia de desdobramento do campo 
cristalino (A). A magnitude do desdobramento depende do 
complexo específico. Em complexos de campo forte, o 
desdobramento é grande e, em complexos de campo fraco, o 
desdobramento é pequeno. 


Os ligantes se sobrepõem com os lóbulos dos orbitais, resultando em fortes repulsões. 


у у 
х X 
da 


da - y 
Os ligantes ficam entre os lóbulos dos orbitais, resultando em repulsóes fracas. 


2 2 / 2 
у у › 
х х х 
дә ds de 


FIGURA 24.12 Posições Relativas dos Orbitais d e Ligantes em um 
Complexo Octaédrico Os ligantes de um complexo octaédrico 
(representados na figura como esferas de carga negativa) interagem mais 
fortemente com os orbitais dz, e dx _ уг. 


Energia ——>- 


Orbitais d no Orbitais d no 
átomo livre campo octaédrico 


FIGURA 24.13 Desdobramento de Orbitais d em um Campo Octaédrico 
Os orbitais d, que de outro modo são degenerados, são desdobrados em 
dois níveis de energia pelos ligantes de um fon complexo octaédrico. 


A Cor dos Íons Complexos e a Força do Campo 
Cristalino 


Discutimos na seção de abertura deste capítulo que os metais 
de transição em cristais hospedeiros frequentemente exibem 
cores brilhantes devido ao desdobramento dos seus orbitais d 
no campo cristalino. Soluções de íons complexos apresentam 
cores brilhantes devido a desdobramentos semelhantes. Por 
exemplo, uma solução de [Fe(CN)s] é vermelha intensa e 
uma solução de [Ni(NH;)]”' é azul (Figura 24.14). Lembre-se, 
do Capítulo 7, de que a cor de um objeto está relacionada à 
absorção de energia luminosa pelos elétrons. Se uma 
substância absorve todos os comprimentos de onda no visível, 
ela parece negra. Se ela transmite (ou reflete) todos os 
comprimentos de onda (não absorve luz), ela parece incolor. 
Uma substância parece ser de uma cor particular se ela 
absorve alguma luz visível, mas também transmite (ou reflete) 
os comprimentos de onda associados àquela cor. Uma 
substância também parece ser de uma dada cor se ela transmite 
(ou reflete) a maior parte dos comprimentos de onda, mas 
absorve a cor complementar em uma roda de cores (Figura 
24.15). Por exemplo, uma substância que absorve luz verde (o 
complemento do vermelho) parecerá ser vermelha. Uma 
solução de [Ti(H,0)]* é púrpura porque ela absorve 
fortemente entre 490 e 580 nm, a região amarela—verde do 
espectro visível (Figura 24.16a). 


(а) (b) 


FIGURA 24.14 Cores dos Íons Complexos (a) O íon complexo 
[Fe(CN)e]” forma uma solução vermelha intensa e (b) o [Ni(NHs)o]?* é 
azul. 


400 nm 750 nm 


430 nm 650 nm 


490 nm 580 nm 


560 nm 


FIGURA 24.15 A Roda de Cores Diz-se que as cores opostas umas às 
outras na roda de cores são complementares. Uma substância que absorve 
uma cor da roda parecerá ter a cor complementar. 

A maneira mais fácil de medir a diferença de energia entre 
os orbitais d em um íon complexo é utilizar a espectroscopia 
para determinar o comprimento de onda da luz absorvida 
quando um elétron faz uma transição dos orbitais d de energia 
mais baixa para os de energia mais alta. Como essa 
informação nós podemos calcular a energia de desdobramento 
do campo cristalino, А: 

he 


Esóton = hw = а = А 


Considere o espectro de absorção do [Ti(H,0),]' apresentado 
na Figura 24.16b. A absorbância máxima está em 498 nm. 
Utilizando esse comprimento de onda, calculamos A: 
А = Һс/А = (6,626 X 10 J + 8)(3,00 X 10% ní/8)/(498 nm X 1 X 10? m/nm) 
А = 3,99 х 10 J 

Essa energia corresponde a um único íon [ТІ(Н,О),]“. 
Podemos converter em quilojoules por mol: 


А = (3,99 х 10” J/íoñ)(6,02 X 10” їой/то!)(1 kJ/1000 J) = 240 kJ/mol 


Absorbância 


400 500 600 700 
Comprimento de onda (nm) 


(a) (b) 


FIGURA 24.16 A Cor e о Espectro de Absorção do [Ti(H>0)6]** (a) Uma 
solução que contém [Ti(H>0)]** é púrpura. (b) O espectro de absorção do 
[Ti(H>0)6]** se estende através da região verde-amarela do espectro. 


EXEMPLO 24.8 


O íon complexo [Cu(NH;),]! é azul em solução aquosa. 
Estime a energia de desdobramento do campo cristalino (em 
kJ/mol) desse íon. 


SOLUÇÃO 


Comece consultando a roda de cores para determinar 
aproximadamente que comprimento de onda está sendo 
absorvido. 


Como a solução é azul, você pode deduzir que a luz laranja é 
absorvida, pois o laranja é a cor complementar do azul. 


Estime o comprimento de onda absorvido. 


A cor laranja varia de 580 a 650 nm, logo, você pode estimar 
o comprimento de onda médio como 615 nm. 


Calcule a energia correspondente a esse comprimento de 
onda, utilizando E = hc/). Essa energia corresponde a A. 


_ (6,626 X 10 34 3.913,00 х 10% ní/3) 
(615 111)(1 X 10° m/n) 
Е = 3,23 х 107'9]Ј = А 


Converta ЈЛоп em kJ/mol. 


— TT FR л E RAE EA A Á 


(3,23 х 10 Ј/іопӣ)(6,02 х 10” ¡oñ/mol) 
(1000 Ј/КЈ) 


А = 195 kJ/mol 
EXERCÍCIO DE REVISÃO 24.8 


O íon complexo [Co(NH;),NO,]** é amarelo. Estime a energia de desdobramento 
do campo cristalino (em kJ/mol) desse íon. 


A magnitude do desdobramento do campo cristalino em 
um íon complexo — e, portanto, seja ele um complexo de 
campo forte ou de campo fraco — depende em grande parte dos 
ligantes ligados ao íon metálico central. Estudos 
espectroscópicos de vários ligantes ligados ao mesmo metal 
nos permitem dispor diferentes ligantes em ordem de sua 
capacidade de desdobrar os orbitais d. Essa lista é conhecida 
como a série espectroquímica e é ordenada a partir dos 
ligantes que levam ao maior А até aqueles que levam ao menor 
A. 


CN > NO, > en > NH; > H,O > OH >F > СГ > Вг >I 
A grande A pequeno 
normalmente ligantes de campo forte normalmente ligantes de campo fraco 


Ligantes que produzem grandes valores de А são ligantes de 
campo forte e aqueles que dão pequenos valores de A são 
ligantes de campo fraco. 


O íon metálico também tem um efeito na magnitude de A. 
Se examinarmos diferentes íons metálicos com o mesmo 
ligante, veremos que A aumenta à medida que a carga sobre o 
ion metálico aumenta. A carga maior no metal aproxima os 
ligantes, causando uma repulsão maior com os orbitais d e, 
desse modo, um maior valor de A. Um exemplo desse 
comportamento ocorre nos íons complexos entre o NH; (um 
ligante do meio da série espectroquímica) e os estados de 
oxidação +2 e +3 do cobalto. O íon hexaminocobalto(IN), 
[Co(NH;)]”, tem um campo cristalino fraco (A pequeno) e o 
íon hexaminocobalto(TID, [Co(NH;),]”*, tem um campo forte 
(A grande). 


an * 
Associação oríceitual 24.2 Ligantes de Campo Fraco e de Campo Forte 
Dois ligantes, A e B, formam complexos com um determinado 
íon metálico. Quando o íon metálico forma um complexo com 
o ligante A, a solução resultante é vermelha. Quando o íon 
metálico forma um complexo com o ligante B, a solução 
resultante é amarela. Qual dos dois ligantes produz o A maior? 


Propriedades Magnéticas 


A força do campo cristalino pode afetar as propriedades 
magnéticas de um complexo de metal de transição. Lembre-se 
de que, segundo a regra de Hund, os elétrons ocupam 
individualmente orbitais degenerados desde que um orbital 
vazio esteja disponível. Quando as energias dos orbitais d são 
desdobradas pelos ligantes, os orbitais de energia mais baixa 
são preenchidos primeiro. Uma vez que eles estejam meio 


preenchidos, o elétron seguinte pode ou (1) emparelhar com 
um elétron em um dos orbitais meio preenchidos de energia 
mais baixa vencendo a repulsão elétron-elétron associada com 
o fato de ter dois elétrons no mesmo orbital ou (2) entrar em 
um orbital vazio de energia mais alta vencendo a diferença de 
energia entre os orbitas — neste caso, a energia de 
desdobramento do campo cristalino, A. A magnitude de A 
comparada às repulsões elétron—elétron determina qual desses 
dois efeitos realmente ocorre. 


Lembre-se, da Seção 8.7, de que uma espécie paramagnética contém 
elétrons desemparelhados e uma diamagnética não. 


Podemos comparar dois complexos de ferro(II) para 
observar a diferença de comportamento em condições de 
campo forte e fraco. Sabe-se que о [Fe(CN)]” é diamagnético 
e que o [Fe(H,0),]! é paramagnético. Ambos os complexos 
contêm o Fe”, que tem a configuração eletrônica [Ar] 3dº. No 
caso do [Fe(CN)]”, o CN” é um ligante de campo forte que 
produz um grande A, então, é necessário mais energia para 
ocupar o nível de energia mais alta que para emparelhar os 
elétrons no nível de energia mais baixa. O resultado é que 
todos os seis elétrons são emparelhados e o composto é 
diamagnético, como mostra a figura ao lado. 


No [Fe(H,0)s]?", a H,O é um ligante de campo fraco que 
produz um A pequeno, então, a energia de emparelhamento 
dos elétrons é maior que A. Consequentemente, os cinco 
primeiros elétrons ocupam individualmente os cinco orbitais d 
e somente o sexto se emparelha, resultando em um composto 
paramagnético com quatro elétrons  desemparelhados, 
conforme mostra a figura ao lado. 


Em geral, complexos com ligantes de campo forte têm 
menos elétrons desemparelhados em relação ao íon metálico 


livre e são, portanto, chamados de complexos de spin baixo. 
Por outro lado, complexos com ligantes de campo fraco têm o 
mesmo número de elétrons desemparelhados que o íon 
metálico livre e são chamados de complexos de spin alto. 


А (grande) 


Energia —— 


[Ее(Н,О) ]2+ 


Quando examinamos os diagramas de orbitais de íons 
metálicos d! até d'” em complexos octaédricos, notamos que 
apenas os íons metálicos а, d’, 48 e d' podem ser de spin baixo 
e de spin alto. Como há três orbitais d de energia mais baixa, 
os orbitais de íons metálicos d', 2 e dº sempre têm elétrons 
desemparelhados, independente de A. Nos orbitais de íons 
metálicos dB, d? e d", os três orbitais de energia mais baixa 
estáo completamente preenchidos, entáo, os elétrons restantes 
preenchem os dois orbitais mais altos (conforme esperado 
segundo a regra de Hund), também independentemente de A. 


PROCEDIMENTO | EXEMPLO 24.9 EXEMPLO 24.10 
PARA... 
бете Nú Complexos Complexos 

Ñ рири ач Octaédricos de Spin Octaédricos de Spin 
de Elétrons 


Alto e de Spin Baixo Alto e de Spin Baixo 
Desemparelhados em 


Complexos Octaédricos 


Comece determinando а 
carga e o número de 
elétrons d no metal. 


Examine a série 
espectroquímica para 
determinar se o ligante é 
um ligante de campo forte 
ou de campo fraco. 


Decida se o complexo é de 
spin alto ou de spin baixo 
e represente a 
configuração eletrônica. 


Conte os elétrons 
desemparelhados. 


Energia——> 


Quantos elétrons 
desemparelhados 
existem no fon 
complexo [CoF;]*? 


SOLUÇÃO 


O metal é о CO** e tem 
uma configuração 
eletrônica @. 


O F é um ligante de 
campo fraco, logo, À é 
relativamente pequeno. 


Os ligantes de campo 
fraco produzem 
configurações de spin 
alto. 


Quantos elétrons 
desemparelhados 
existem no fon complexo 
[Co(NH)5NO,]?*? 


SOLUCÁO 


O metal é o СО?* e tem 
uma configuracáo 
eletrônica d. 


O NH, e o NO; são 
ambos ligantes de 
campo forte, então, À é 
relativamente grande. 


Os ligantes de campo 
forte produzem 
configurações de spin 
baixo. 


| | 


А (pequeno) 
Lil 


Esta configuracáo tem 
quatro elétrons 
desemparelhados. 


EXERCÍCIO DE 
REVISÃO 24.9 


Quantos elétrons 
desemparelhados 
existem no fon 
complexo [FeCl]? 


Energia——> 


А (grande) 
“a sl 


Esta configuração não 
tem elétrons 
desemparelhados. 


EXERCÍCIO DE 
REVISÃO 24.10 


Quantos elétrons 
desemparelhados 
existem no fon complexo 
[Co(CN)5]*? 


Complexos Tetraédricos e Planos Quadrados 


Até este ponto, examinamos as variações de energia de orbitais 
d apenas em complexos octaédricos, mas os complexos de 
metais de transição podem ter outras geometrias, como a 
tetraédrica e a plana quadrada. A teoria do campo cristalino 
também é utilizada para determinar o padrão de 
desdobramento dos orbitais d para essas geometrias. Para um 
complexo tetraédrico, o padrão de desdobramento dos orbitais 
d é o oposto do padrão de desdobramento octaédrico: três 
orbitais d (d,,, дь е d,.) têm energia mais alta, e dois orbitais d 
(de - ре d,,) têm energia mais baixa (Figura 24.17). Quase 
todos os complexos tetraédricos são de alto spin devido às 
reduzidas interações ligante-metal. Os orbitais d de um 
complexo tetraédrico interagem apenas com quatro ligantes, 
em oposição aos seis do complexo octaédrico, então, o valor 
de А geralmente é menor. 


5 


Energia——=> 


Orbitais d no Orbitais d no 
átomo livre campo tetraédrico 


FIGURA 24.17 Desdobramento dos Orbitais d por uma Geometria de 
Ligante Tetraédrico Nos complexos tetraédricos, o desdobramento dos 
orbitais d tem um padráo que é o oposto do padráo de desdobramento 
octaédrico. Os orbitais ауу, dyz e dxz têm energia mais alta que os orbitais 
(dy, - y? € 92). 

Um complexo plano quadrado fornece o mais complexo 
dos padrões de desdobramento das três geometrias (Figura 
24.18). Conforme discutimos anteriormente, os complexos 
planos quadrados ocorrem em íons metálicos d*, como Pt”, 
Pd”, Ir* ou Au**, e em quase todos os casos eles são de spin 
baixo. 


a 
t A 
+ 
Energia——> 


Orbitais d no Orbitais d no campo 
átomo livre plano quadrado 


FIGURA 24.18 Desdobramento dos Orbitais d por uma Geometria de 
Ligantes Plana Quadrada Os complexos planos quadrados produzem o 
padráo de energia de orbitais d apresentado nesta figura. 


24.6 Aplicacóes dos Compostos de Coordenacáo 


Os compostos de coordenacáo sáo encontrados em sistemas 
vivos, na indústria e até em produtos domésticos. Lembre-se 
do Capítulo 23 como os metais prata e ouro sáo extraídos dos 
seus respectivos minérios, utilizando-se complexos de cianeto, 
e como o níquel metálico é extraido pela formacáo do 
complexo gasoso de carbonila, Ni(CO),. Nesta segáo vamos 
descrever algumas aplicações adicionais dos compostos de 


coordenação. 


Agentes Quelantes 


Na Seção 24.3, apresentamos o agente quelante íon 
etilenodiaminotetra-acetato (EDTA?). Esse ligante tem pares 
isolados em seis diferentes átomos doadores que podem 
interagir com um íon metálico formando complexos de metais 
muito estáveis. O EDTA é utilizado no tratamento de vítimas 
de envenenamento por metais pesados, como o 
envenenamento por chumbo. Ao paciente é dado 
[Ca(EDTA)]” e, uma vez que o complexo de chumbo (К; = 2 


x 10'%) é mais estável que o complexo de cálcio (К; = 4 x 
10!°), o chumbo desloca o cálcio. O corpo excreta o complexo 
de chumbo e mantém o cálcio, que é atóxico (e é, de fato, um 
nutriente). 


Análise Química 


Alguns ligantes são seletivos em sua ligação, preferindo íons 
metálicos específicos; tais ligantes podem ser utilizados em 
análise química. Por exemplo, a dimetilglioxima (dmg) é 
utilizada para a análise química de uma amostra que contenha 
Ni™ ou Pd”. Na presença de Ni”, forma-se um precipitado 
insolúvel vermelho e, na presença de Pd”, forma-se um 
precipitado insolúvel amarelo. De maneira semelhante, o 
ligante SCN- é usado para testar a presença de Co”* ou Fe”. 
Na presença de Со”, forma-se uma solução azul e, na 
presença de Fe”*, forma-se uma solução vermelha intensa 
(Figura 24.19). 


(a) (b) 


FIGURA 24.19 Análise Química com o SCN (a) O azul indica Co”, (b) 
O vermelho indica Fe**. 


Agentes Corantes 


Devido à ampla variedade de cores encontradas nos 
complexos de coordenação, eles são frequentemente utilizados 
como agentes corantes. Por exemplo, um agente 
comercialmente disponível, o azul de ferro, é uma mistura dos 


complexos hexaciano de Їегго(П) e #егго(П). О azul de ferro é 
utilizado em tintas, cosméticos (sombra) e em cópias 
heliográficas. 


Biomoléculas 


Os sistemas vivos contém muitas moléculas baseadas em 
complexos de metais. A hemoglobina (envolvida no transporte 
de oxigénio), o citocromo c (envolvido no transporte de 
elétrons), a anidrase carbónica (envolvida na respiração) e a 
clorofila (envolvida na fotossíntese) têm íons metálicos 
coordenados que são críticos para sua estrutura e função. A 
Tabela 24.7 resume a significância biológica de muitos dos 
outros metais de transição da primeira linha. 


TABELA 24.7 Metais de Transição e Algumas das Suas Funções no 
Corpo Humano 


Metal de Transição Função Biológica 

Cromo Funciona com a insulina controlando a utilização da glicose 
Manganês Síntese de gorduras e carboidratos 

Molibdênio Envolvido na síntese da hemoglobina 

Ferro Transporte de oxigênio 

Cobre Envolvido na síntese da hemoglobina 

Zinco Envolvido na reprodução celular e crescimento dos tecidos; 


parte de mais de 70 enzimas; auxilia a utilização dos 
carboidratos, das protefnas e gorduras 


Hemoglobina e Citocromo C Na hemoglobina e no 
citocromo c, um complexo de ferro chamado de heme fica 


ligado à proteína, conforme mostra a figura а seguir. O heme é 
um íon ferro coordenado a um ligante polidentado plano 
chamado de porfirina (Figura 24.20). O ligante porfirina tem 
uma estrutura anelar plana com quatro átomos de nitrogênio 
que podem coordenar ao íon metálico. Diferentes porfirinas 
têm diferentes grupos substituintes ligados em torno da parte 
externa do anel. 


Citocromo с Heme (os átomos de Н foram omitidos para maior clareza) 


A hemoglobina é discutida nas Seções 1.1 e 14.1. 


Na hemoglobina, o complexo de ferro é octaédrico, com 
quatro átomos de nitrogênio da porfirina em um arranjo plano 
quadrado em torno do metal. Um átomo de nitrogênio vindo 
de um aminoácido vizinho presente na proteína ocupa o quinto 
sítio de coordenação, e o O,, ou a Н,О, ocupa o último sítio de 
coordenação (Figura 24.21). Nos pulmões, onde o teor de 
oxigênio é alto, a hemoglobina coordena a uma molécula de 
О,. A hemoglobina rica em oxigênio é transportada pela 
corrente sanguínea para as áreas em todo o corpo às quais falta 
oxigênio, onde ele é liberado e substituído por uma molécula 
de água. Então, a hemoglobina retorna aos pulmões para 
repetir o ciclo. 


FIGURA 24.20 Porfirina Uma porfirina tem quatro átomos de nitrogênio 
que podem se coordenar a um átomo de metal central. 
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FIGURA 24.21 Hemoglobina Na hemoglobina, o complexo de ferro é 
octaédrico, com os quatro átomos de nitrogênio da porfirina em um arranjo 
plano quadrado em torno do metal. Um átomo de nitrogênio vindo de um 
aminoácido vizinho presente na proteína ocupa o quinto sítio de 
coordenação e о О», ou a H20, ocupa о último sítio de coordenação. 
Clorofila A clorofila, mostrada na Figura 24.22, é outra 
biomolécula baseada em porfirina, mas, na clorofila, a 
porfirina não está envolvida por uma proteína, e o metal 
coordenado é o magnésio (que não é um metal de transição). A 
clorofila é essencial para o processo de fotossíntese realizado 


pelas plantas, em que a energia luminosa do sol é convertida 
em energia química para alimentar o crescimento da planta. 


Anidrase Carbônica Na anidrase carbônica, o íon zinco 
está ligado em um complexo tetraédrico, com três dos sítios de 
coordenação ocupados por átomos de nitrogênio provenientes 
de aminoácidos vizinhos e o quarto sítio disponível para ligar 
uma molécula de água (Figura 24.23). A anidrase carbônica 
catalisa a reação entre a água e o CO, na respiração. 


Н›О() + COx(g) => H'(ag) + НСО; (ад) 


Uma molécula de água sozinha não é ácida o suficiente para 
reagir com uma molécula de CO, com uma velocidade 
suficientemente rápida. Quando a molécula de água é ligada 
ao íon zinco па anidrase carbônica, a carga positiva no metal 
retira densidade eletrônica da ligação О-Н e a H,O se torna 
mais ácida — o suficiente para perder prontamente um próton. 
O OH ligado resultante reage prontamente com uma molécula 
de СО», e a reação é muito mais rápida que a versão não 
catalisada. 
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FIGURA 24.22 Clorofila А clorofila, envolvida па fotossíntese das 
plantas, contém magnésio coordenado a uma porfirina. 


FIGURA 24.23 Anidrase Carbônica А anidrase carbônica contém um íon 
zinco que está ligado em um complexo tetraédrico, com três dos sítios de 
coordenação ocupados por átomos de nitrogênio provenientes de 
aminoácidos vizinhos. O quarto sítio fica disponível para ligar uma molécula 
de água. 


Y 


FIGURA 24.24 Cisplatina A cisplatina é um eficiente agente 
anticancerígeno. 

Drogas e Agentes Terapêuticos Em meados dos anos 60 
pesquisadores observaram que o complexo de platina(ID), o 
cis-[Pt(NH;),CL], conhecido como cisplatina, é um eficiente 
agente anticancerígeno (Figura 24.24). É interessante que o 
isômero geométrico estreitamente relacionado, o trans- 
[РЄМН;,),С1,], tenha pouco ou nenhum efeito em tumores de 
câncer. Acredita-se que a cisplatina funcione por se ligar ao 
DNA da célula do câncer e substituir os ligantes СТ por 
átomos doadores provenientes das fitas de DNA. O arranjo cis 
dos ligantes СГ corresponde à geometria necessária para se 
ligar às fitas de DNA. O isômero trans, apesar de estreitamente 
relacionado, não pode se ligar adequadamente devido ao 


arranjo dos ligantes СТ e, portanto, não é um agente efetivo. А 
cisplatina e outros complexos de platina(II) estreitamente 
relacionados ainda são atualmente utilizados em quimioterapia 
para certos tipos de câncer e estão entre os agentes 
anticancerígenos mais efetivos disponíveis para esses casos. 


REVISÃO DO CAPÍTULO 
Teste de Autoavaliação 


01. Qual é a configuração eletrônica do fon Cut? 
a) [Аг]4530 
b) [Ап43® 
с) Arse 
d) [Ап]45°3% 
Q2. Que metal tem a primeira energia de ionização mais alta? 


a) Ti 


Q3. Qual é o nome do composto [CoCI(NH;),JCI,? 
a) cloreto de pentaminotriclorocobalto (III) 
b) cloreto de pentaminoclorocobalto (III) 
c) cloreto de pentaminoclorocobalto(Il) 
d) cloreto de pentaminotriclorocobalto(1l) 
Q4. Qual é a fórmula do sulfato de hexa-aquamanganês(Il)? 


a) [Mn(0H)¿]S0, 


05. 


06. 


07. 


Ы) [Мп(Н,0)]50, 
c)  [Mn(H,0)¿]50, 
d) [Мп,(Н;0)]50, 


Que íon complexo pode exibir isomerismo geométrico? Suponha que 
M seja o fon metálico, À e B sejam os ligantes e a geometria seja a 
octaédrica. 


a) [МА] 

b) [МА;В]* 
с) [MA¿B,]?* 
d) IMA;B;]* 


Escolha o isômero ótico do fon complexo representado a seguir: 


en, 2+ 
tao AN 
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2+ TE 
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01-38 (bio EN] 
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De acordo com a teoria da ligação de valência, qual é a hibridização do 
íon metálico central em um íon complexo octaédrico? 


d) Фр 


08. Estime a energia de desdobramento do campo cristalino (em kJ/mol) 
para um fon complexo que é vermelho em solução. 


a) 228 kJ/mol 
b) 171 kJ/mol 
c) 2,84 10 kJ/mol 
d) 3,79 x 10” kJ/mol 


Q9. Utilize a teoria do campo cristalino para determinar o número de 
elétrons desemparelhados no íon complexo [Fe(CN),]*. 


010. Que íon complexo é diamagnético? 
а) [Cr(H,0),Cl,]* 
Б) [Ее(Н,0)]/* 
с)  [Co(NH;)¿]%* 
d) [CoCl,]* 
Respostas: 1.(d) 2.(d) 3.(b) 4.(b) 5.(c) 6.(b) 7.(d) 8.(a) 9.(a) 10.(c) 


Termos Importantes 
Seção 24.1 

teoria do campo cristalino 
Seção 24.2 


contração dos lantanídeos 


Seção 24.3 

íon complexo 

ligante 

composto de coordenação 
valência primária 
valência secundária 
número de coordenação 
ligação covalente coordenada 
monodentado 

bidentado 

polidentado 

quelato 

agente quelante 

Seção 24.4 

isómeros estruturais 
estereoisômeros 

isómeros de coordenação 
isômeros de ligação 
isômeros geométricos 
isômeros Óticos 

Seção 24.5 

complexo de campo forte 
complexo de campo fraco 


complexo de spin baixo 


complexo de spin alto 


Conceitos Fundamentais 
Configuração Eletrônica (24.2) 


> À medida que nos movemos ao longo de uma linha dos 
elementos de transição, adicionamos elétrons aos orbitais (n 
— 1)d, resultando em uma configuração eletrônica geral 
para os elementos de transição da primeira e segunda linhas 
de [gás nobre] ns*(n — 1) e para a terceira e quarta linhas 
de [gás nobre] ns(n — 2)/ “(п — 1)d*, onde x varia de 1 a 10. 


> Um elemento de transição forma um cátion pela perda de 
elétrons dos orbitais ns antes de perder elétrons dos orbitais 
(п — Da. 


Tendências Periódicas (24.2) 


> As variações no tamanho atômico, na energia de ionização 
e na eletronegatividade ao longo de uma linha da tabela 
periódica são semelhantes ás dos elementos do grupo 
principal (embora as tendências sejam menos pronunciadas 
e menos regulares). No entanto, ao nos movermos grupo 
abaixo, o tamanho atômico aumenta da primeira para a 
segunda linha, mas fica quase constante da segunda linha 
para a terceira devido à contração dos lantanídeos. Essa 
contração resulta em tendências na energia de ionização е 
na eletronegatividade, à medida que nos movemos coluna 
abaixo, que são opostas às dos elementos do grupo 
principal. 


Composição e Nome dos Compostos de Coordenação (24.3) 


> Um composto de coordenação é constituído de um íon 
complexo e um contraíon. 


Um íon complexo contém uma ligação de um íon metálico 

> central com um ou mais ligantes. O número de ligantes 
diretamente ligados ao íon metálico é chamado de número 
de coordenação. 


»> O ligante forma uma ligação covalente coordenada ao íon 
metálico doando um par de elétrons a um orbital vazio do 
metal. 


> Os ligantes que doam um único par de elétrons são 
monodentados. Um ligante que doa dois pares de elétrons é 
bidentado e um ligante que doa mais de dois pares é 
polidentado. 


> No nome dos compostos de coordenação, utilizamos о 
nome do ânion seguido do nome do cátion. Para dar nome a 
um íon complexo utilizamos as regras descritas na Seção 
24.3. 


Tipos de Isômeros (24.4) 


> De modo geral, dividimos o isomerismo observado nos 
compostos de coordenação em duas categorias: isômeros 
estruturais, em que os átomos são ligados de maneira 
diferente um ao outro, e os estereoisômeros, nos quais os 
átomos são ligados da mesma maneira, mas os ligantes têm 
um arranjo espacial diferente em torno do átomo de metal. 


> Isômeros estruturais são ou isômeros de coordenação (um 
ligante coordenado troca de posição com um contraíon não 
coordenado) ou isômeros de ligação (um ligante particular 
tem a capacidade de se coordenar ao metal de diferentes 
maneiras). 


> Estereoisômeros são ou isómeros geométricos (os ligantes 
ligados ao metal têm um arranjo espacial diferente um em 
relação ao outro, levando aos isômeros cis-trans ou fac— 


mer) ou isômeros óticos (imagens especulares não 
superponíveis uma à outra). 


Teoria do Campo Cristalino (24.5) 


»> A teoria do campo cristalino é um modelo de ligação para 
íons complexos de metais de transição. O modelo descreve 
como a degenerescência dos orbitais d é quebrada pelas 
forças de repulsão entre os elétrons dos ligantes em torno 
do íon metálico e os orbitais d no íon metálico. 


ш A diferença de energia entre os orbitais d desdobrados é a 
energia de desdobramento do campo cristalino (A). A 
magnitude de A depende em grande parte dos ligantes 
ligados ao metal. 


> Os complexos octaédricos com um íon metálico а“, di, d! 
ou d” podem ter duas configurações eletrônicas possíveis 
com diferentes números de elétrons desemparelhados. A 
primeira, chamada de spin alto, tem o mesmo número de 
elétrons desemparelhados que o íon metálico livre e 
geralmente é o resultado de um campo cristalino fraco. A 
segunda, chamada de spin baixo, tem menos elétrons 
desemparelhados que o íon metálico livre e geralmente é o 
resultado de um campo cristalino forte. 


Equações e Relações Importantes 


Energia de Desdobramento do Campo Cristalino (24.5) 


А = hc/) — (em que À é o comprimento de onda da absorção 
máxima) 


Principais Resultados do Aprendizado 


Objetivos do Capítulo Avaliação 


Escrever as Configurações Eletrônicas dos 
Metais de Transição e Seus [оп$ (24.2) 


Nomenclatura dos Compostos de 
Coordenação (24.3) 


Identificação e Representação de 
Isômeros Geométricos(24.4) 


Mer 


Identificação e Representação de 
Isômeros Óticos (24.4) 


Cálculo da Energia de Desdobramento do 
Campo Cristalino (24.5) 


4 r 


(а) (b) 


Reconhecimento e Previsão de Íons 
Complexos Octaédricos de Spin Alto e de 
Spin Baixo (24.5) 


EXERCÍCIOS 


Questões de Revisão 


Exemplos 24.1, 24.2 Exercícios de 
Revisão 24.1, 24.2 Exercícios 19-20, 57, 
58 


Exemplos 24.3, 24.4 Exercícios de 
Revisão 24.3, 24.4 Exercícios 23-28 


Exemplos 24.5, 24.6 Exercícios de 
Revisão 24.5, 24.6 Exercícios 5-40, 61- 
62 


Exemplo 24.7 Exercício de Revisão 
24.7 Exercícios 39-40, 61-62 


Exemplo 24.8 Exercício de Revisão 
24.8 Exercícios 43—46 


Exemplos 24.9, 24.10 Exercícios de 
Revisão 24.9, 24.10 Exercícios 49-52, 
65 


Quando um átomo de um metal de transição forma um 
íon, que elétrons são perdidos primeiro? 


Explique por que os metais de transição exibem 
múltiplos estados de oxidação ao invés de um único 
estado de oxidação (como a maioria dos metais do grupo 
principal). 


Por que o estado de oxidação +2 é tão comum nos 
metais de transição? 


Explique por que os raios atômicos dos elementos da 
terceira linha dos metais de transição não são maiores 
que os dos elementos da segunda linha. 


O ouro é o metal de transição mais eletronegativo. 
Explique. 


Defina resumidamente cada termo a seguir. 
a. número de coordenação 

b. ligante 

c. bidentado e polidentado 

а. íon complexo 

e. agente quelante 


Utilizando a definição de ácido-base de Lewis, como 
você classificaria um ligante? Como você classificaria 
um íon metálico de transição? 


Explique a diferença entre cada par de tipos de 
isômeros. 


a. isómero estrutural e estereoisómero 
b. isômero de ligação e isômero de coordenação 


с. Isômero geométrico e isômero ótico 


Que geometria de íons complexos pode exibir 


isomerismo cis—trans: linear, tetraédrica, plana quadrada 
ou octaédrica? 

10. Como você pode dizer se um íon complexo é 
oticamenteativo? 

11. Explique as diferenças entre complexos de metais de 
campo fraco e de campo forte. 

12. Explique por que os compostos de Sc** são incolores, 
mas os compostos de Ti** são coloridos. 

13. Explique por que os compostos de Zn?” são brancos, 
mas os compostos de Cu” são frequentemente azuis ou 
verdes. 

14. Explique as diferenças entre complexos de metal de spin 
alto e de spin baixo. 

15. Por que quase todos os complexos tetraédricos são de 
spin alto? 

16. Muitos compostos de metais de transição são coloridos. 
Como a teoria do campo cristalino explica este fato? 

Problemas por Tópico 


Nota: As respostas para todos os Problemas de numeração 


impar, numerados em azul, podem ser encontradas no 


Apêndice III. Os exercícios na seção de Problemas por Tópico 


estão emparelhados, sendo que cada problema de número 


impar é seguido de um problema de número par envolvendo o 


mesmo assunto. Os exercícios na seção de Problemas 


Cumulativos também estão emparelhados, mas de forma 


menos rigorosa. (Os Problemas de Desafio e os Problemas 


Conceituais, devido à sua natureza, não estão emparelhados.) 


Propriedades dos Metais de Transição 


17. 


18. 


19. 


20. 


Escreva a configuração eletrônica по 
fundamental de cada par átomo-íon. 


a. Ni, NÉ! 
b. Mn, Mn“ 
с. Ү,Ү' 

а. Ta, Ta? 


Escreva a configuração eletrônica no 
fundamental de cada par átomo-íon. 


а. Zr, Zr” 
b. Co, Co” 
с. Te, Тс?" 
а. Os, Os” 


estado 


estado 


Determine o maior estado de oxidação possível de cada 


elemento a seguir. 


a V 
b. Re 
c. Pd 


Que metal(ais) de transição da primeira linha tem(têm) 


os seguintes estados de oxidação maiores possíveis? 


a. +3 
b. +7 
с. + 


Compostos de Coordenação 


21. 


22. 


23. 


24. 


Determine o estado de oxidação e o número de 
coordenação do íon metálico em cada um dos seguintes 
íons complexos. 


а. [Cr(H,0)]* 
b. [Co(NH5)CL] 
e. [Cu(CN)]2 
а. [Ag(NH3),]' 


Determine o estado de oxidação e o número de 
coordenação do íon metálico em cada um dos seguintes 
íons complexos. 


а. [Co(NH,)sBr]? 
b. [Fe(CN)]” 

с. [Co(ox):;]” 

а. [PdCL 


Dé o nome de cada um dos seguintes íons complexos ou 
compostos de coordenação. 


а. [СН,О), 
b. [Си(С\Д” 


С 


[Fe(NH3)sBr]SO, 
а. [Co(H,O)(NH)(OH)]CL 


Dé o nome de cada um dos seguintes íons complexos ou 
compostos de coordenação. 


а. [Си(еп)„]?* 
р. [Mn(CO);(NO,);]” 


С 


Na[Cr(H,0),(0x),] 


a 


‚ [Co(en),][Fe(CN Jo] 


25. 


26. 


27. 


28. 


Escreva a fórmula de cada um dos seguintes íons 


complexos ou compostos de coordenação. 


a. 
b. 
с. 


d. 


hexaminocromo(IIT) 
hexacianoferrato(II) de potássio 
etilenodiaminoditiocianatocobre(II) 


hexacloroplatinato(IV) de tetra-aquaplatina( II) 


Escreva a fórmula de cada um dos seguintes íons 


complexos ou compostos de coordenação. 


a. 
b. 
с. 


d. 


cloreto de hexa-aquaníquel(I!) 
pentacarbonilcloromanganés(l) 
diaqueatetrabromovanadato(III) de amônio 


trioxalatoferrato(III) de 
tris(etilenodiamino)cobalto(TII) 


Escreva a fórmula e o nome de cada um dos seguintes 


íons complexos. 


a. 


um íon complexo com o Co”* como íon central e três 
moléculas de NH; e três íons CN" como ligantes 


um íon complexo com o Cr** como íon central e um 
número de coordenação igual a 6 com ligantes 
etilenodiamino 


Escreva a fórmula e o nome de cada um dos seguintes 


íons complexos ou compostos de coordenação. 


a. 


b. 


um íon complexo com quatro moléculas de água e 
dois íons ONO? ligados a um íon Ее(Ш) 


um composto de coordenação formado por dois íons 
complexos: um deles um complexo de У(Ш) com 
duas moléculas de etilenodiamina e dois íons СГ 


como ligantes e o outro um complexo de Ni(II) 
tendo um número de coordenação igual a 4 com íons 
CI como ligantes. 


Estrutura e Isomerismo 


29. Represente dois  isómeros е ligação do 
[Mn(NH;);(NO,)]*”. 


30. Represente dois isômeros de ligação do [PtCI;(SCN)J”-. 


31. Escreva as fórmulas e os nomes dos isômeros de 
coordenação do [Fe(H,0),]Ch.. 


32. Escreva as fórmulas e os nomes dos isômeros de 
coordenação do [Co(en),][Cr(ox),]. 


33. Que complexos exibem isomerismo geométrico? 
а. [Cr(NH,).(OH)]* 
b. [Cr(en),CL] 
с. [Cr(H,O(NH,),CL]' 
а. [Pt(NH,)CL] 
e. [Pt(H,O),(CN),] 
34. Que complexos exibem isomerismo geométrico? 
a. [Co(H,0)(0x),]| 
b. [Co(en);]'* 
с. [Co(H,0),(NH;)(0x)]' 
а. [Ni(NH,),(en)]? 
e. [Ni(CO),ClL] 


35. Se W, X, Y e Z sáo diferentes ligantes monodentados, 
quantos isómeros geométricos existem para cada íon? 


36. 


37. 


38. 


39. 


40. 


а. [NIWXYZ?' plano quadrado 
b. [ZnWXYZ]?” tetraédrico 


Quantos isômeros geométricos existem para cada 
espécie a seguir? 


а. [Fe(CO);Ch] 
р. [Mn(CO),CLBr,]' 


Represente as estruturas e identifique o tipo de todos os 
isómeros de cada íon a seguir. 


a. [Cr(CO);(NH;);]* 
b. [Pd(CO)(H,0)CI] 


Represente as estruturas e identifique o tipo de todos os 
isómeros de cada íon a seguir. 


a. [Fe(CO),CL] 
b. [Pt(en)CL)] 


Determine se ambos os isómeros do [Cr(NH3),(0x),]” 
são oticamente ativos. 


Determine se ambos os isômeros do [Fe(CO);Cl;] são 
oticamente ativos. 


Ligação em Compostos de Coordenação 


41. 


Represente o diagrama de desdobramento do campo 
cristalino octaédrico de cada íon metálico a seguir. 


a. Zn” 

b. Fe** (spin alto e spin baixo) 
бу" 

d. Co? (spin alto) 


42. 


43. 


44. 


45. 


46. 


47. 


Represente o diagrama de desdobramento do campo 
cristalino octaédrico de cada íon metálico. 


a. Cr” 

b. Cu” 

с. Mn** (spin alto e spin baixo) 
d. Fe” (spin baixo) 


O íon [CrCl] tem um máximo no seu espectro de 
absorção em 735 nm. Calcule a energia de 
desdobramento do campo cristalino (em kJ/mol) desse 
íon. 


O espectro de absorção do íon complexo [Rh(NH;)]** 
tem absorbância máxima em 295 nm. Calcule a energia 
de desdobramento do campo cristalino (em kJ/mol) 
desse íon. 


Três íons complexos do cobalto(IID, o [Со(с№), р”, o 
[Co(NH).]* e o [CoF,]”, absorvem luz em 
comprimentos de onda de (sem nenhuma ordem 
particular) 290 nm, 440 nm e 770 nm. Ligue cada íon 
complexo ао correspondente comprimento de 
ondaabsorvido. Que cor você esperaria que cada solução 
tivesse? 


Três frascos de soluções aquosas são encontrados em 
um laboratório abandonado. As soluções são verde, 
amarela e púrpura. Sabe-se que três íons complexos de 
сгото(Ш) eram comumente utilizados nesse 
laboratório: o [Cr(H,0)|”, o [Cr(NHy)J]* e o 
[Cr(H,0)CL]'. Determine a provável identidade de 
cada uma das soluções coloridas. 


O íon [Mn(NH3)]?" é paramagnético, com cinco 
elétrons desemparelhados. O ligante NH; geralmente é 


48. 


49. 


50. 


21, 


52. 


um ligante de campo forte. O МН; está agindo сото um 
ligante de campo forte neste caso? 


O complexo [Fe(H,0),]* é paramagnético. O ligante 
H,O está induzindo um campo forte ou fraco? 


Quantos elétrons desemparelhados você esperaria em 
cada um dos seguintes íons complexos? 


a. [RhCl,] 
р. [Co(OH)]” 
с. cis-[Fe(en)(NO;)]' 


Quantos elétrons desemparelhados você esperaria em 
cada um dos seguintes íons complexos? 


a. [CCN 
b. [МЕ] 
с. [Ru(en),]” 


Quantos elétrons desemparelhados vocé esperaria para о 
ion complexo [CoCl;,]?, se ele tem uma forma 
tetraédrica? 


Sabe-se que o íon complexo [PdC1,]” é diamagnético. 
Utilize essa informação para determinar se ele tem uma 
estrutura tetraédrica ou plana quadrada. 


Aplicações dos Compostos de Coordenação 


RR 


54. 


Que característica estrutural a hemoglobina, o citocromo 
с е a clorofila têm em comum? 


Identifique o átomo de metal central em cada complexo. 
a. hemoglobina 


b. anidrase carbônica 


55. 


56. 


c. clorofila 
d. azul de ferro 


A hemoglobina existe em duas formas predominantes no 
nosso corpo. Uma delas, conhecida сото 
oxiemoglobina, tem о O, ligado ao ferro e a outra, 
conhecida como desoxiemoglobina, tem uma molécula 
de água ligada. A oxiemoglobina é um complexo de 
spin baixo que dá ao sangue arterial a sua cor vermelha, 
e a desoxiemoglobina é um complexo de spin alto que 
dá ao sangue venoso sua cor mais escura. Explique essas 
observacóes em termos de desdobramento do campo 
cristalino. Vocé classificaria o O, como um ligante de 
campo forte ou fraco? 


O monóxido de carbono e o íon cianeto sáo tóxicos 
porque se ligam mais fortemente que o oxigénio ao ferro 


na hemoglobina (Hb). 
Hb + О, == HbO, K=2x 10? 
Hb + CO == НСО  K=1x 10! 


Calcule o valor da constante de equilíbrio da seguinte 
reação: 
HbO, + СО == НЬСО + O, 


O equilíbrio favorece os reagentes ou os produtos? 


Problemas Cumulativos 


= 


Lembre-se, do Capítulo 8, de que o Cr e о Си são 
exceções no preenchimento normal dos orbitais, 
resultando em uma configuração [Ar] 4s'3d”. Escreva a 
configuração no estado fundamental de cada espécie a 
seguir. 


а. Cr Crt, Cro Crt 
b. Cu, Cu”, Cu” 


58. 


59. 


60. 


61. 


A maioria dos metais de transição da segunda linha não 
segue o padrão de preenchimento normal dos orbitais. 
Cinco deles — Nb, Mn, Ru, Rh e Ag — têm uma 
configuração [Кг] 55!44 e o Pd tem uma configuração 
[Kr] 4d'º. Escreva a configuração no estado fundamental 
de cada espécie a seguir. 


a. Мо, Mo”, Ag, Ар" 
b. Ru, Ru” 

с. Rh, Rh? 

а. Pd, ра“, Pd” 


Represente os diagramas de Lewis de cada ligante a 
seguir. Indique o(s) par(es) isolado(s) que pode(m) ser 
doado(s) ao metal. Indique qual você espera ser 
bidentado ou polidentado. 


a. NH, 
b. SCN- 
с. H,O 


Represente os diagramas de Lewis de cada ligante a 
seguir. Indique o(s) par(es) isolado(s) que pode(m) ser 
doado(s) ao metal. Indique qual você espera ser 
bidentado ou polidentado. 


a. CN 


b. bipiridila (ыру), que tem a seguinte estrutura: 


gr — 
GN / 


с. NO.» 


Liste todas as diferentes fórmulas de um complexo 
octaédrico produzido a partir de um metal (M) e trés 


62. 


63. 


64. 


65. 


6б. 


diferentes ligantes (А, В е С). Descreva quaisquer 
isómeros de cada complexo. 


Aminoácidos, como a glicina (gly), formam complexos 
com os íons metálicos traço encontrados na corrente 
sanguínea. A glicina, cuja estrutura é apresentada a 
seguir, age como um ligante bidentado, coordenando-se 
com o átomo de nitrogênio e um dos átomos do 
oxigênio. 
O 
ноо on 
| 


Represente todos os isômeros possíveis de: 
a. [Ni(gly)] 

b. [Zn(gly),] tetraédrico 

с. [Fe(gly);] octaédrico 


As soluções de ácido oxálico removem manchas de 
ferrugem. Represente o íon complexo que seja o 
provável responsável por esse efeito. Ele tem isómeros? 


W, X, Y e Z são diferentes ligantes monodentados. 
а. O [NIWXYZ]” plano quadrado é oticamente ativo? 
b. O[ZnWXYZ]” tetraédrico é oticamente ativo? 


O íon hexacianomanganato(II) é um complexo de spin 
baixo. Represente o diagrama de desdobramento do 
campo cristalino com os elétrons preenchidos 
adequadamente. Esse complexo é paramagnético ou 
diamagnético? 


Determine a cor e o comprimento de onda aproximado 
absorvido mais fortemente por cada solução a seguir. 


67. 


68. 


a. solução azul 
b. solução vermelha 
c. solução amarela 


Represente as estruturas de todos os 1sômeros 
geométricos do [Ru(H,0),(NH;),Cl]'. Represente as 
imagens especulares dos que são quirais. 


0,32 mol de NH; é dissolvido em 0,47 L de uma solução 
0,38 M de nitrato de prata. Calcule as concentrações de 
equilibrio de todas as espécies presentes na solução. 


Problemas de Desafio 


69. 


70. 


ir 


72. 


E 


Quando uma solução de PtCl, reage com o ligante 
trimetilfosfina, Р(СН,),, são gerados dois produtos. Os 
compostos têm a mesma análise elementar: 46,7 % de 
Pt; 17,0 % de Cl; 14,78 % de Р; 17,2 % de С; 4,34 % de 
H. Determine a fórmula, represente a estrutura e dê o 
nome sistemático de cada composto. 


Represente o diagrama de desdobramento do campo 
cristalino de um íon complexo plano triangular. Suponha 
que o plano da molécula seja perpendicular ao eixo z. 


Represente o diagrama de desdobramento do campo 
cristalino de um íon complexo bipiramidal triangular. 
Suponha que as posições axiais estejam по eixo zZ. 


Explique por que o [Ni(NH;),]! é paramagnético, 
enquanto o [Ni(CN),]” é diamagnético. 
Os sais de sulfeto (S?) são notoriamente insolúveis em 


solução aquosa. 


a. Calcule a solubilidade molar do sulfeto de níquel(II) 
em água. K (NiS) = 3 x 107% 


74. 


78, 


76. 


TT 


b. Os íons níquel(II) formam um íon complexo na 
presença de amônia com uma constante de formação 
(К) de 2,0 x 10%: Ni* + 6 МН, => [Ni(NH5)e]”*. 
Calcule a solubilidade molar do NiS em NH; 3,0 M. 


c. Explique quaisquer diferenças entre as respostas das 
partes a e b. 


Calcule a solubilidade do Zn(OH,)(s) em solução 2,0 М 
de NaOH. (Sugestão: você deve levar em conta a 
formação do Zn(OH) 2, que tem К;= 2 х 10°.) 


Observa-se que os complexos de haleto do metal M da 
forma [МХ]? são estáveis em solução aquosa. Porém é 
possível que eles sofram rápida troca de ligantes com a 
água (ou outros ligantes) o que não é detectável porque 
os complexos são menos estáveis. Tal propriedade é 
referida como sua labilidade. Sugira um experimento 
para medir a labilidade desses complexos que não utilize 
marcadores radioativos. 


O К; do [Cu(en)|! é muito maior que o do 
[Cu(NH;),]”'. Essa diferença é principalmente um efeito 
de entropia. Explique por que e calcule a diferença entre 
os valores de ASº, a 298 K, para a completa dissociação 
dos dois íons complexos. (Sugestão: o valor de AH é 
quase o mesmo para os dois sistemas.) 


Quando o Са(ОН), é adicionado a uma solução de Nal 
0,10 M, parte dele se dissolve. Calcule o pH da solução 
em equilíbrio. 


Problemas Conceituais 


78. 


Dois ligantes, A e B, formam complexos com um 
determinado íon metálico. Quando o íon metálico se 
complexa com o ligante A, a solução é verde. Quando o 


79. 


80. 


íon metálico se complexa com o ligante В, a solução é 
violeta. Qual dos dois ligantes resulta no maior A? 


Que elemento tem a energia de ionização maior, o Cu ou 
o Au? 


Os complexos de Fe** têm propriedades magnéticas que 
dependem dos ligantes serem de campo forte ou fraco. 
Explique por que essa observação dá suporte à ideia de 
que os elétrons são perdidos do orbital 4s antes dos 
orbitais 3d nos metais de transição. 


Respostas das Associações Conceituais 


Tamanho Atômico 


24.1 O elemento W tem o raio maior porque ele está na 


terceira linha dos elementos de transição e o Fe está na 
primeira. Os raios atômicos aumentam da primeira para 
a segunda linha dos elementos de transição e ficam 
praticamente constantes da segunda para a terceira. 


Ligantes de Campo Fraco e de Campo Forte 


24.2 O ligante B forma uma solução amarela, o que significa 


que o complexo absorve na região violeta. O ligante A 
forma uma solução vermelha, o que significa que o 
complexo absorve no verde. Como a região violeta do 
espectro eletromagnético é de comprimento de onda 
menor (energia maior) que a região verde, o ligante B 
produz um А maior. 


Apêndice l: 


Operações Matemáticas Comuns em Química 


A. Notação Científica 


Um número escrito em notação científica consiste em uma 
parte decimal, um número que geralmente fica entre 1 e 10, e 
uma parte exponencial, 10 elevado a um expoente, n. 


— Expoente (n) 


1,2 x 10710 


м. 


Cada um dos números vistos a seguir está escrito em notação 


Parte decimal” - Parte exponencial 


científica e decimal: 
1,0 x 10° = 100.000 1,0 x 10% = 0,000001 
6,7 x 10° = 6700 6,7 x 10° = 0,0067 


Um expoente positivo significa 1 multiplicado por 10 n vezes. 
10° = 1 
10'=1 x10 
102= 1х 10 х 10 = 100 
10 = 1х 10х 10 x 10 = 1000 


Um expoente negativo (—n) significa 1 dividido рог 10 n 
vezes. 


| 


107! = — 
10 


= 0,1 


| 
10 x 10 
| 


10% = ——————— = 0001 
10 x 10 x 10 


10-2 = 0.01 


Para converter um número em notação científica, movemos a 
vírgula decimal de maneira a obter um número entre 1 e 10 e, 
em seguida, multiplicamos por 10 elevado à potência 
apropriada. Por exemplo, para escrever 5983 em notação 
científica, movemos a vírgula decimal para a esquerda três 
casas para obter 5,983 (um número entre 1 e 10) e, então, 
multiplicamos por 1000 para compensar a mudança da vírgula 
decimal. 


5983 = 5,983 x 1000 
Como 1000 é igual a 10º, escrevemos: 
5983 = 5,983 x 10º 


Podemos fazer isso em uma etapa, contando quantas casas 
movemos a vírgula decimal para chegar a um número entre 1 e 
10 e, a seguir, escrevendo a parte decimal multiplicada por 10 
elevada ao número de casas que movemos a vírgula decimal. 


5983 — 3 
3,9983 х 10 
Se a vírgula decimal é movida para a esquerda, como no 


exemplo anterior, o expoente é positivo. Se ela é movida para 
a direita, o expoente é negativo. 


0,00034 = x 10% 
ЛАДА 3 4 1 0 
Para expressar um número em notação científica: 


1. Mova a vírgula decimal para obter um número 
entre 1 e 10. 


Escreva o resultado da etapa 1 multiplicado por 10 
2. elevado ao número de casas que você mudou a 
vírgula decimal. 


* O expoente é positivo se você moveu a virgula 
decimal para a esquerda. 


* O expoente é negativo se você moveu a virgula 
decimal para a direita. 


Considere os exemplos adicionais a seguir: 
290.809.000 = 2,90809 x 10º 


0,000000000070 m = 7,0 х 10” т 


Multiplicação е Divisão 
Para multiplicar números expressos em notação científica, 
multiplique as partes decimais e some os expoentes. 

(А х 10")(В x 10") = (4 x В) х 10 


Para dividir números expressos em notação científica, divida 
as partes decimais e subtraia o expoente no denominador do 
expoente no numerador. 


(A x 10”) (5) | 
— = |[—] x ¡pa 
(В х 10”) В 


Considere o exemplo а seguir, que envolve multiplicação: 
(3,5 x 101,8 x 10% = (3,5 x 1,8) x 10% 
= 6,3 х 10% 


Considere o exemplo a seguir, que envolve divisão: 


(5.6 х 107) 56 ың 
—A =([=2|x10'"* 
(1.4 х 10°) 1.4 


| 
ц 
_ 
— 
`ъ 


Adição e Subtração 


Para somar ou subtrair números expressos em notação 
científica, reescreva todos os números, de modo que tenham o 
mesmo expoente; então, some ou subtraia as partes decimais 
dos números. Os expoentes permanecem inalterados. 


А х 10" 
+В х 10" 
(А + В) х 10" 


Observe que os números precisam ter o mesmo expoente. 
Considere o exemplo a seguir, que envolve adição: 


4,82 x 10” 
+3,4 x 10º 


Primeiramente, expresse ambos os números com o mesmo 
expoente. Neste caso, reescrevemos o número menor e 
efetuamos a soma, da seguinte maneira: 


4,82 x 107 
+0,34 x 107 
5,16 x 107 
Considere o exemplo a seguir, que envolve subtração: 
7,33 x 10º 
=1,9 x 10º 


Primeiramente, expresse ambos os números com o mesmo 
expoente. Neste caso, reescrevemos o número menor e 
efetuamos a subtração, da seguinte maneira: 


7,33 x 10º 
—0,19 x 10º 
7,14 х 10º 


Potências e Raizes 


Para elevar um número escrito em notação científica a uma 
potência, eleve a parte decimal à potência e multiplique o 
expoente pela potência: 


(4,0 х 10%? = 4,0? х 1092 
= 16 х 10° 
= 1,6 х 10° 


Para tirar a n-ésima raiz de um número escrito em notação 
científica, tire a n-ésima raiz da parte decimal e divida o 
expoente pela raiz: 


(4,0 x 109!5 = 4,013 x 10% 
= 1,6 x 10? 


B. Logaritmos 


Logaritmo Decimal (ou na Base 10) 


O logaritmo decimal (ou na base 10) (abreviado como log) de 
um número é o expoente ao qual 10 tem que ser elevado para 
obter o tal número. Por exemplo, o log de 100 é 2 porque 10 
tem que ser elevado à segunda potência para obter 100. De 
maneira semelhante, o log de 1000 é 3 porque 10 deve ser 


elevado à terceira potência para obter 1000. Os logs de 
diversos múltiplos de 10 são apresentados a seguir: 


log 10=1 

log 100 =2 

log 1000 =3 

log 10.000 = 4 
Como 10º = 1 por definição, log 1 = 0. 


O log de um número menor que um é negativo porque 10 
tem que ser elevado a um expoente negativo para obter um 
número menor que um. Por exemplo, о log de 0,01 é -2 
porque 10 tem que ser elevado a —2 para obter 0,01. De forma 
semelhante, o log de 0,001 é —3 porque 10 tem que ser elevado 
а —3 para obter 0,001. Os logs de diversos números 
fracionários são apresentados a seguir: 


log 0,1 = –1 

log 0,01 = —2 
log 0,001 = —3 
log 0,0001 = —4 


Os logs de números que náo sáo múltiplos de 10 podem ser 
calculados em sua calculadora. Veja o manual de sua 
calculadora para instruções específicas. 


Logaritmos Inversos 


O logaritmo inverso, ou função antilog, é exatamente o inverso 
da funcáo log. Por exemplo, o log de 100 é 2, e o log inverso 
de 2 é 100. A função log e a função antilog desfazem uma à 
outra. 


log 100 = 2 


invlog 2 = 100 
invlog (log 100) = 100 
O log inverso de um número é 10 elevado aquele número. 
invlog x = 10° 
invlog 3 = 10° = 1000 
Os logs inversos de números podem ser calculados em sua 


calculadora. Veja o manual de sua calculadora para instruções 
específicas. 


Logaritmos Naturais (ou na Base e) 


O logaritmo natural (ou na base e) (abreviado como In) de um 
número é o expoente ao qual e (que tem o valor de 2,71828...) 
tem que ser elevado para obter tal número. Por exemplo, o In 
de 100 é 4,605 porque e deve ser elevado a 4,605 para obter 
100. De maneira semelhante, o In de 10,0 é 2,303 porque e 
deve ser elevado a 2,303 para obter 10,0. 


O logaritmo natural inverso, ou função antiln, é 
exatamente o inverso da função In. Por exemplo, o In de 100 é 
4,605, e o In inverso de 4,605 é 100. O In inverso de um 
número é simplesmente e elevado aquele número. 


туш x = е" 
invln 3 = е? = 20,1 


О antiln de um número pode ser calculado em sua calculadora. 
Veja o manual de sua calculadora para instruções específicas. 


Operações Matemáticas com Logaritmos 


Como os logaritmos são expoentes, as operações matemáticas 
que envolvem logaritmos, vistas a seguir, são semelhantes às 


que envolvem expoentes: 


log(a х b) = log a + logln(a x b)= lna + 1n b 
b 


a a 
log—=loga-logb  In7=Ina=Inb 
b b 


log а" = п log a Ina"=n Ina 


С. Equações Quadráticas 


Uma equação quadrática contém pelo menos um termo no qual 
a variável x está elevada à segunda potência (e nenhum termo 
em que x é elevado a uma potência maior). Uma equação 
quadrática tem a seguinte forma geral: 


ax? + bx + c=0 
Uma equação quadrática pode ser resolvida para x utilizando a 


fórmula quadrática: 


—Ь + Vb? — Дас 
X=—————— 
2а 


As equações quadráticas são frequentemente encontradas 
quando resolvemos problemas de equilíbrio. A seguir, 
mostramos como utilizar a fórmula quadrática para resolver 
uma equação quadrática para x. 


3x? — 5х + 1 = 0 (equação quadrática) 
-a Vb? — 4ac 
2a 
—(—5) + VCS? — 4010) 
2(3) 


x= 1,43 ou x= 0,233 


Conforme você pode ver, a solução de uma equação quadrática 
geralmente tem dois valores. Em qualquer sistema químico 
real, um dos valores pode ser eliminado porque não tem 
qualquer significado físico. (Por exemplo, o valor 
corresponderia a uma concentração negativa, o que não 
existe.) 


D. Gráficos 


Os gráficos são frequentemente usados para mostrar 
visualmente a relação entre duas variáveis. Por exemplo, no 
Capítulo 5 mostramos a relação, a seguir, entre o volume de 
um gás е sua pressão: 

500 


400 


200 


Volume (L) 


100 


0 160 320 480 640 800 960 1120 
Pressão (mmHg) 


Volume versus Pressão Uma representação gráfica de uma amostra de gás — 
conforme medida em um tubo — em função da pressão. O gráfico mostra que 
volume e pressão são inversamente relacionados. 

O eixo horizontal é o eixo x e normalmente é utilizado para 
mostrar a variável independente. O eixo vertical é o eixo уе 
normalmente é utilizado para mostrar como a outra variável 
(chamada de variável dependente) se altera devido a uma 


variação da variável independente. Neste caso, o gráfico 
mostra que, à medida que a pressão de uma amostra de gás 
aumenta, seu volume diminui. 


Muitas relações em química são lineares, o que significa 
que, se você muda uma das variáveis por um fator n, a outra 
variável também vai mudar por um fator и. Por exemplo, o 
volume de um gás é linearmente relacionado ao número de 
mols do gás. Quando duas grandezas são linearmente 
relacionadas, um gráfico de uma contra a outra produz uma 
reta. O gráfico visto a seguir mostra como o volume de uma 
amostra de gás ideal depende do número de mols de gás na 
amostra: 


Volume (L) 


a rr Perrone 


Ax 


0 02 04 06 08 10 12 1, 
Número de mols (n) 


Volume versus Número de Mols O volume de uma amostra de gás aumenta 
linearmente com o número de mols de gás na amostra. 

Uma relação linear entre quaisquer duas variáveis x e y 
pode ser expressa pela seguinte equação: 


y=mx+b 


em que m é a inclinação (ou o coeficiente angular) da curva e 
b é a interseção (ou o coeficiente linear) com o eixo y. A 
inclinação é a variação de y dividida pela variação de x. 


Ау 
Ах 


Para o gráfico mostrado anteriormente, podemos estimar а 


т = 


inclinação, simplesmente calculando as variações de y e de x 
para um determinado intervalo. Por exemplo, entre x = 0,4 mol 
e 1,2 mol, Ax = 0,80 mol, e podemos calcular que Ay = 18 L. 
Portanto, a inclinação é 


Ay 18 L 
m = — = —_—_—_— 
Ах 0.80 mol 


= 23 mol/L 

Em diversos locais deste livro, as relações logarítmicas entre 
variáveis podem ser representadas graficamente para obter 
uma relação linear. Por exemplo, as variáveis [A], e t na 
equação a seguir não são linearmente relacionadas, mas o 


logaritmo natural de [A], e de t são linearmente relacionados. 
In[A], = —kt + In[A], 
у= тх + Б 


Um gráfico de In[A], contra t, portanto, produzirá uma reta 
com inclinação = —K e interseção com о eixo y = In[A )o. 


Apêndice II: 


Dados Uteis 
A. Cores Atômicas 
и 1 4 5 6 7 8 9 
atômico: 
тен H Be B С М О Е 
atômico: 
дао 11 12 14 15 16 17 19 
atômico: 
Símbol 

POD Na Mg Si Р Ss а K 
atômico: 
дао 20.29 30 35 53 54 
atômico: 
Simbolo 


o Ca Cu Zn Br I Xe 
atômico: 


В. Grandezas Termodinâmicas Padrão para 
Substâncias Selecionadas, a 25 °С 


Substância AHF (KJ/mol) AGF (KJ/mol) Sº(J/mol - K) 
Alumínio 
Al(s) 0 0 28,32 
Al(g) 330,0 289,4 164,6 
AP*(aq) —538,4 —483 —325 
АО, (5) —704,2 —628,8 109,3 
А,0,(5) —1675,7 1582,3 50,9 
Вагїо 
Ba(s) 0 0 62,5 
Ba(g) 180,0 146,0 170,2 
Ва?” (aq) 537,6 560,8 9,6 
ВаС0,(5) — 1213,0 — 11344 112,1 
BaCl,(s) —855,0 —806,7 123,7 
Ва0(5) —548,0 —520,3 72,1 
Ba(0H),(s) —944,7 
BaSO,(s) —1473,2 —1362,2 132,2 
Berílio 


Be(s) 0 0 9,5 


Ве0(5) 
Be(0H),(s) 


Bismuto 


H;BO;(s) 
Bromo 

Br(g) 

Bro() 


Br,(g) 


Br (ag) 


—573,9 


—143,1 


565,0 


—403,8 


—1136,0 


36,4 


—493,7 


— 140,6 


521,0 


—388,7 


— 1119,4 


87,6 


— 1194,3 


—968,9 


13,8 


45,5 


56,7 


177,0 


151,5 


200,4 


5,9 


153,4 


290,1 


254,4 


232,1 


54,0 


90,0 


175,0 


152,2 


245,5 


80,71 


HBr(g) 
Cádmio 
Cd(s) 
Cd(g) 
Cd”(ag) 
CdCl,(s) 
Cdo(s) 
CdS(s) 
(450,(5) 


Cálcio 


—36,3 


177,8 


—542,8 


—59,8 


—1207,6 


—1954 


—1228,0 


—181,5 


—938,2 


—634,9 


53,4 


144,0 


553,6 


64,9 


—1129,1 


—748,8 


—1175,6 


— 142,5 


— 742,8 


—603,3 


198,7 


51,8 


167,7 


—73,2 


115,3 


54,8 


64,9 


123,0 


41,6 


154,9 


—53,1 


70,0 


91,7 


108,4 


68,5 


41,4 


193,2 


38,1 


Ca(0H),(s) 
CaS0,(s) 
Саз(РО,),(5) 
Carbono 
C(s, grafita) 
C(s, diamante) 
C(g) 
CH.g) 
CH,Cl(g) 
СН,С1,(9) 
CH,Cl(1) 
CHCI:()) 
сод) 
Са) 
СН,0(9) 


CH,0, (/, ácido 
fórmico) 


CH;NH, (g, 
metilamina) 


CH;0H()) 


CH,0H(g) 


985,2 


—1434,5 


—4120,8 


—238,6 


—201,0 


—897,5 


—1322,0 


—3884,7 


— 166,6 


—162,3 


83,4 


106,5 


236,0 


5,1 


2,4 


158,1 


186,3 


234,6 


270,2 


177,8 


201,7 


309,7 


216,4 


218,8 


129,0 


242,9 


126,8 


239,9 


CH(9) 
ОН, (д) 
CHs(g) 
GH;0H() 
C,H.0H(g) 


C,H,Cl (g, cloreto 
de vinila) 


GH, (/, 
dicloroetano) 


CH, (g, 
acetaldeído) 


CH,0, (/, ácido 
acético) 


GHs(9) 
GH,O (/, acetona) 


GH,0H (/, 
isopropanol) 


СН) 
С,Н,(9) 
Сен) 


anilina) 


C¿H50H (s, fenol) 


227,4 


52,4 


—84,68 


—277,6 


—234,8 


37,2 


— 166,8 


— 166,2 


484,3 


— 103,85 


248,4 


—318,1 


—147,3 


—125,7 


49,1 


31,6 


—165,1 


209,9 


68,4 


—32,0 


—1/4,8 


= 167,9 


53,6 


—19,6 


— 133,0 


—389,9 


—234 


—155,6 


—15,0 


=15,71 


124,5 


149,2 


—50,4 


200,9 


219,3 


229,2 


160,7 


281,6 


264,0 


208,5 


263,8 


159,8 


270,3 


199,8 


181,1 


231,0 


310,0 


173,4 


191,9 


144,0 


C6H0; (5, 
glicose) 


Cioh; (5, 
naftaleno) 


С›Н»0\ (5, 
sacarose) 


С0(9) 
C0,(g) 
C0,(aq) 
(0; (ag) 
HCO; (ag) 
H,C0;(ag) 
CN (ag) 
HCN() 


HCN(9) 


—1273,3 


78,5 


—2226,1 


76,5 


—910,4 


201,6 


—1544,3 


—137,2 


—394,4 


—386,0 


—527,8 


—586,8 


—623,2 


166 


125,0 


124,7 


49,6 


212,1 


167,4 


360,24 


197,7 


213,8 


117,6 


—56,9 


91,2 


187,4 


118 


112,8 


201,8 


151,3 


237,8 


283,5 


426,0 


85,2 


175,6 


Cs*(ag) 
CsBr(s) 
CsCI(s) 
CsF(s) 
Csl(s) 
Chumbo 
Pb(s) 
Pb(g) 
Pb**(aq) 
PbBr,(s) 
PbCO;(s) 
PbCI,(s) 
Pbl,(s) 
Pb(NO,),(5) 
PbO(s) 
PbO,(s) 
PbS(s) 
PbSO,(s) 


Cloro 


Cl(g) 


121,3 


105,3 


132,1 


117 


101,2 


92,8 


127 


64,8 


175,4 


18,5 


161,5 


131,0 


136,0 


174,9 


68,7 


68,6 


91,2 


148,5 


165,2 


С9) 
СГ (ад) 
HCI(g) 
HCl(ag) 
CI0,(9) 
C0(9) 
Cobalto 
Co(s) 
Co(g) 
Со0(5) 
Со(ОН),(5) 
Cobre 
Cu(s) 
Cu(g) 
Cu*(aq) 
Cu’ (ag) 
Сис) 
CuCh(s) 
Си0(5) 


CuS(s) 


—137,2 


—220,1 


—157,3 


—53,1 


223,1 


56,6 


186,9 


56,5 


256,8 


266,2 


30,0 


179,5 


53,0 


79,0 


33,2 


166,4 


—26 


—98 


86,2 


108,1 


42,6 


66,5 


CuSO,(s) 
Си,0(5) 
Си,5(5) 
Сгото 
Cr(s) 
Cr(g) 
Cr*(ag) 
Cr0, (aq) 
Cr0s(s) 
Cr,07-(ag) 
Enxofre 
S(s, rômbico) 


S(s, monoclínico) 


—711,4 


—168,6 


102,3 


41,8 


—1220,5 


—17,7 


—20,6 


—662,2 


—146,0 


—1058,1 


—1279 


—1116,5 


12,4 


—33,4 


109,2 


93,1 


120,9 


23,8 


174,5 


44 


81,2 


238 


32,1 


32,6 


167,8 


228,2 


430,9 


22 


291,5 


62,0 


205,8 


H,S(ag) 
5000) 
50,09) 
503(9) 
SO, (ag) 
HSO, (ag) 
H,SO,(1) 
H,S0,(ag) 
5,03 (ag) 
Escândio 
Sc(s) 
Sc(g) 
Estanho 
Sn(s, branco) 
Sn(s, cinza) 
Sn(g) 
SnCl,(/) 
SnCl,(g) 
Sn0(s) 


Sn0,(s) 


377,8 


—27,7 


336,0 


122 


248,2 


256,8 


18,5 


129,5 


156,9 


18,5 


67 


34,6 


174,8 


51,2 


44,1 


168,5 


258,6 


365,8 


57,2 


49,0 


Estrôncio 
Sr(s) 
Sr(g) 
Sr*(aq) 
SrCl,(s) 
SrC0s(s) 
50(5) 
SrSO,(s) 


Ferro 


164,4 


—545,51 


—828,9 


—1220,1 


—592,0 


—1453,1 


130,9 


—557,3 


—781,1 


—1140,1 


=561,9 


—1340,9 


55,0 


164,6 


—39 


114,9 


97,1 


544 


117,0 


27,3 


180,5 


113,4 


293,3 


92,9 


118,0 


142,3 


60,75 


106,7 


52,9 


87,4 


Fósforo 


P(s, branco) 


P(s, vermelho) 


—1118,4 


—319,7 


—287,0 


—443,5 


—374,9 


—1594,4 


54 


—597,1 


—558,5 


—1015,4 


—305,0 


—1520,7 


13,5 


—520,8 


—512,9 


146,4 


158,75 


202,79 


—13,8 


173,8 


41,1 


22,8 


163,2 


218,1 


280,0 


217,1 


311,8 


364,6 


300,8 


210,2 


222,5 


325,5 


РО, (ад) 
HPO, (ag) 
HPO, (ag) 
H;PO,(s) 
H;PO,(ag) 
Р,0,($) 
P,O,ols) 
Hélio 
He(g) 


Hidrogênio 


—1277,4 


—1292,1 


—1296,3 


—1284,4 


—1288,3 


—1640,1 


—2984 


—56,78 


26,5 


—1018,7 


—1089,2 


—1130,2 


—1124,3 


—1142,6 


—2698 


220,5 


33,5 


90,4 


110,5 


158,2 


228,9 


126,2 


Lítio 
Li(s) 
Li(g) 
Li*(aq) 
LiBr(s) 
LiCI(s) 
LiF(s) 
Lil(s) 
LiNO;(s) 
LiOH(s) 
Li,0(s) 

Magnésio 
Mg(s) 
Mg(g) 
Mg“(ag) 
М9С1(5) 
MgCO;(s) 
MgF(s) 
М90(5) 


Mg(0H),(s) 


147,1 


—467,0 


641,3 


—1095,8 


—1124,2 


—601,6 


—924,5 


1125 


—455,4 


—591,8 


—1012,1 


—1071,1 


—569,3 


—833,5 


29,1 


138,8 


12,24 


74,3 


59,3 


35,7 


86,8 


90,0 


42,8 


37,6 


32,7 


148,6 


—137 


89,6 


65,7 


57,2 


27,0 


63,2 


Мд50,(5) —1284,9 —1170,6 91,6 


Mg;N(s) —461 —401 88 
Manganês 
Mn(s) 0 0 32,0 
Mn(g) 280,7 238,5 173,7 
Mn?*(ag) —219,4 —225,6 —78,8 
Mn0(s) 385,2 —362,9 59,7 
MnO,(s) —520,0 —465,1 53,1 
Mn0, (aq) 329,9 —436,2 190,6 
Mercúrio 
Н9(/) 0 0 75,9 
Ho(g) 61,4 31,8 175,0 
Hg?**(aq) 170,21 164,4 36,19 
Hg,” (aq) 166,87 153,5 65,74 
Н9СІ,(5) —224,3 —178,6 146,0 
Hg0O(s) —90,8 —58,5 70,3 
HgS(s) —58,2 —50,6 82,4 
Hg,Cl;(s) —265,4 —210,7 191,6 
Níquel 


Ni(s) 0 0 29,9 


Ni(g) 429,7 384,5 182,2 


NiCI,(s) —305,3 —259,0 97,7 
NiO(s) —239,7 —211,7 37,99 
NiS(s) —82,0 —79,5 53,0 
Nitrogênio 
N(g) 4727 455,5 153,3 
№09) 0 0 191,6 
NF;(g) —132,1 —90,6 260,8 
NH;(g) —45,9 —16,4 192,8 
NH;(ag) —80,29 —26,50 111,3 
МН, (aq) —133,26 —79,31 11117 
NH,Br(s) —270,8 —175,2 113,0 
NH,Cl(s) 314,4 —202,9 94,6 
NH,CN(s) 0,4 
NH,F(s) —464,0 —348,7 72,0 
NH,HCO;(s) —849,4 —665,9 120,9 
NHAI(s) —201,4 —112,5 117,0 
МН,№О, (5) —365,6 —183,9 1511 
NHNO; (aq) —339,9 —190,6 259,8 
НМ№О,(9) —133,9 —73,5 266,9 


HNO;(ag) 207 — 110,9 146 


NO(g) 
NO(g) 
№О,- (ад) 
NOBr(g) 
NOCI(g) 
NH, 
NH; (g) 
N,0(9) 
№0,(/) 
N,0,(9) 
№0;(5) 
N,0s(g) 
Ouro 
Ац) 
Au(g) 


Oxigênio 


91,3 


33,2 


—206,85 


82,2 


51,7 


50,6 


954 


81,6 


—19,5 


9,16 


—43,1 


249,2 


142,7 


230,02 


87,6 


51,3 


110,2 


210,8 


240,1 


146,70 


273,7 


261,7 


121,2 


238,5 


220,0 


209,2 


304,4 


178,2 


355,7 


474 


180,5 


161,1 


205,2 


238,9 


10,90 


H,0() 
H,0(9) 
Н,0,(/) 
H,0,(9) 
Platina 
Pt(s) 
Pt(g) 


Potássio 


КМ0, (5) 


KOH(s) 


565,3 


89,0 


—252,14 


—393,8 


—113,0 


—436,5 


—397,7 


—432,8 


—567,3 


—327,9 


—494,6 


—424,6 


520,5 


70,0 


188,8 


109,6 


232,7 


41,6 


192,4 


64,7 


160,3 


101,2 


95,9 


128,5 


82,6 


143,1 


151,0 


66,6 


106,3 


133,1 


81,2 


KOH(ag) 
КО,(5) 
KC0s(5) 
K0(s) 
K,0,(5) 
KS0,(s) 
Prata 
Ag(s) 
Ag(g) 
Ag*(ag) 
AgBr(s) 
AgCl(s) 
AgF(s) 
Agl(s) 
AgNOs(s) 
Ag,0(s) 
А0;5(5) 
Ад›50,(5) 
Rubídio 


Rb(s) 


—4824 


—284,9 


—1151,0 


—361,5 


—494,1 


—1437,8 


—440,5 


239,4 


—1063,5 


—322,1 


—425,1 


—1321,4 


91,6 


116,7 


155,5 


94,14 


102,1 


175,6 


42,6 


173,0 


73,45 


107,1 


96,3 


84 


115,5 


140,9 


121,3 


144,0 


200,4 


76,8 


Rb(g) 
Rb*(aq) 
RbBr(s) 
RbCI(s) 
RbCIO;(s) 
RbF(s) 
Rbl(s) 
Selênio 
Se(s, cinza) 
Se(g) 
H,se(g) 
Silício 
Si(s) 
Si(g) 
SiCI() 
SiF,(g) 
SiH,(g) 
SiO,(s, quartzo) 
5Н,(9) 


Sódio 


—1615,0 


34,3 


—910,7 


80,3 


53,1 


—283,1 


—381,8 


—407,8 


—292,0 


—328,9 


170,1 


121,75 


110,0 


95,9 


152 


118,4 


424 


176,7 


219,0 


18,8 


168,0 


239,7 


282,8 


204,6 


41,5 


272,1 


Na(s) 
Na(g) 
Na*(ag) 
NaBr(s) 
NaCI(s) 
NaCl(ag) 
NaCIO,(s) 
NaF (s) 
NaHCO;(s) 
NaHSO,(s) 
Nal(s) 
NaNO,(s) 
NaNO;(ag) 
NaOH(s) 
NaOH(ag) 
Na0,(s) 
Na,CO,(s) 
№а,0(5) 
Na,0,(5) 
Na,S0,(5) 


Na,PO,(s) 


107,5 


—240,34 


—361,1 


—411,2 


—407,2 


—365,8 


—576,6 


—950,8 


—1125,5 


—287,8 


—467,9 


447,5 


—425,8 


—470,1 


—260,2 


—1130,7 


—414,2 


—510,9 


—1387,1 


—1917 


71,0 


—261,9 


—349,0 


—384,1 


—393,1 


—262,3 


—546,3 


—851,0 


—992,8 


—286,1 


—367,0 


—373,2 


—379,7 


—419,2 


—218,4 


—1044,4 


—375,5 


—4477 


—1270,2 


—1789 


51,3 


153,7 


58,45 


86,8 


72,1 


115,5 


123,4 


51,1 


101,7 


113,0 


98,5 


116,5 


205,4 


64,4 


48,2 


115,9 


135,0 


75,1 


95,0 


149,6 


173,8 


Titânio 
Ti(s) 
Tilg) 
Ticl (N 
TiCl,(g) 
Ti0,(s) 


Tungsténio 


514,2 


754,4 


30,7 


180,3 


252,3 


353,2 


50,6 


32,6 


174,0 


75,9 


50,2 


199,8 


227,6 


377,9 


77,0 


28,9 


182,3 


In(s) 
In(g) 
Zn*(aq) 
1105) 
110(5) 


ZnS (s, blenda de 
zinco) 


ZnS0,(s) 


C. Constantes de Equilíbrio Aquoso 


130,4 


—153,39 


—415,1 


—350,5 


—206,0 


—982,8 


—871,5 


41,6 


161,0 


— 109,8 


111,5 


43,7 


57,7 


110,5 


1. Constantes de Dissociação para Ácidos, а 25 °С 


Nome 
Acético 
Acetilsalicílico 


Ácido 
trifluoroacético 


Adípico 
Arsénico 
Arsenoso 
Ascórbico 


Benzoico 


Fórmula 


HCH,0, 
НС,Њ,, 


HGFO, 


H,CHO, 
Н,Аѕ0, 
Н,Аѕ0, 
Н,С.Н,0, 


HGH.O, 


Ka 
1,8x 107? 
3,3 x 10% 


3,0 х 10! 


3,9x 10º 
5,5 x 107 
5,1x 107" 
8,0 x 10% 


6,5 X 107 


Ka К» 


3,9x 10% 


1,7 х 107 515107 


1,6 х 107" 


Bórico 
Butanoico 
Carbônico 
Ciânico 
Cianídrico 
Cítrico 
Cloroacético 
Cloroso 
Fenol 
Fluorídrico 
Fórmico 
Fosfórico 
Fosforoso 
Hidrazoico 
Hipobromoso 
Hipocloroso 
Hipoiodoso 
lódico 


fon 


hidrogenocromato 


оп 


hidrogenosselenato 


H;BO; 
НС,Н,0, 
Н, Со, 
HCNO 
HCN 
H,C¿H¿0, 
HGH,0,CI 
HCIO, 
HCH,0 
HF 
HCHO, 
H,PO, 
H,PO, 
HN, 
НВгО 
HCIO 
HIO 

HIO, 


HCrO,” 


НЅе0,- 


54x 107" 
1,5 x 10° 
4,3 x 107 
2x 107 
4,9 x 107” 
74x 10" 
1,4x 107 
1,1 X 107 
1,3 х 10% 
3,5 X 10* 
1,8 х 10 
7,5 X 10% 
5x 107 
2,5 х 107 
2,8 х 107 
29х10 
2,3 x 10" 
1,7 х 107 


3,0 х 107 


2,2 х 107 


5,6 х 107" 


1,7 х 10º 


6,2 x 10% 


2,0 x 107 


4,0 x 107 


4,2 x 10 


Lático 
Maleico 
Malônico 
Nitroso 
Oxálico 
Paraperiódico 


Peróxido de 
hidrogênio 


Pirofosfórico 
Pirúvico 
Propanoico 
Selenoso 
Succínico 
Sulfídrico 
Sulfúrico 
Sulfuroso 
Tartárico 
Telurídrico 


Tricloroacético 


H,CH,0, 


HOCIO, 


1,4x 107 
1,2 X 107 
1,5 x 107 
4,6 x 10~ 
6,0 x 107 
2,8 x 107 


24x 10? 


1,2 x 107 
41x 10% 
1,3 x 10% 
24x 10º 
6,2 x 10°? 
8,9 x 10% 
Ácido forte 
1,6 x 107? 
1,0 x 10% 
2,3 x 102 


2,2 х 107 


5,9 x 107 


2,0 x 10% 


6,1 x 10º 


5,3 x 107 


7,9 х 10% 


48х10? 
23 x 10% 
1x 107° 

1,2 х 107 
64x 107 
4,6 x 10º 


1,6 x 107" 


2,0 х 107 


2. Constantes de Dissociação para іопѕ Metálicos 
Hidratados, a 25 °С 


Cátion Їоп Hidratado К, 

АР" Al(H,0)*+ 14x 10% 
Be?* Be(H,0),?* 3x 107 
Co?* Co(H,0),? 1,3 x 10º 
Cr Cr(H,0)$* 1,6 x 10* 
Сш” Cu(H,0);* 3x10% 
Fe% Fe(H,0)¿?* 3210" 
Ее? Ғе(Н,0),2* 6,3 x 107 
Ni2+ Ni(H,0),?* 2,5 х 107" 
Pb? Pb(H,0)¿?* 3x10 
Sn?* Sn(H,0),?* 4x 107 
Zn” Zn(H,0)¿** 2,5 x 10" 


3. Constantes de Dissociação para Bases, a 25 °C 


Nome Fórmula K, 
Amônia NH, 1,76x 10% 
Anilina C¿H¿NH, 3,9 х 10" 
Сеѓатіпа СНз CINO 3x107 


Codeína СН. №, 1,6x 10% 


Dietilamina (С,Н,),МН 6,9 х 101 


Dimetilamina (CH;),NH 54x 10 
Estricnina G,H,,N,0, 1,8 х 10% 
Etilamina CH¿NH, 5,6 x 107 
Etilenodiamina CHAN, 8,3 x 10% 
Hidrazina H;NNH, 1,3 x 10% 
Hidroxilamina HONH, 111x103 
[оп bicarbonato HCO,- 2,3 x10 
Íon carbonato (0, 1,8 x 10 
Metilamina CH¿NH, 44x10* 
Morfina C,,H;9NO, 1,6 x 10% 
Nicotina СН, 1,0 х 10% 
Piperidina C¿H,¿NH 1,33 x 10% 
Piridina CHN 1,7 x 10º 
Propilamina GH-NH, 3,5 x 10 
Trietilamina (GH;),N 5,6 X 10 
Trimetilamina (CH,)¿N 6,4 x 10” 


4. Constantes do Produto de Solubilidade de 
Compostos, a 25 °С 


Composto Fórmula К» 


Bromato de prata 


Brometo de 
chumbo(Il) 


Brometo de cobre(I) 


Brometo de 
mercúrio(1) 


Brometo de prata 
Carbonato de bário 
Carbonato de cádmio 
Carbonato de cálcio 


Carbonato de 
chumbo(Il) 


Carbonato de 
cobalto(Il) 


Carbonato de cobre(II) 


Carbonato de 
estrôncio 


Carbonato de ferro(Il) 


Carbonato de 
magnésio 


Carbonato de 
тапдапёѕ(11) 


Carbonato de 
mercúrio() 


AgBrO, 


PbBr, 


CuBr 


Но,Вг, 


AgBr 

BaCO; 
Сасо, 
СаСО; 


РОСО, 


Coco, 


Cuco, 


500; 


FeCO, 


MgCO; 


МпСО, 


Hg,CO, 


5,38 х 107 


4,67 х 10% 


6,27 х 107 


6,40 x 102 


5,35 х 1078 
2,58 х 10º 
1,0 х 107” 

4,96 x 10º 


7,40 x 10% 


1,0x 107! 


24x 107º 


5,60 x 107" 


3,07 x 107" 


6,82 х 107% 


2,24x 107" 


3,6 х 10" 


Carbonato de 
níquel(Il) 


Carbonato de prata 
Carbonato de zinco 
Cianeto de cobre(I) 
Cianeto de mercúrio (1) 
Cianeto de prata 
Cloreto de chumbo(Il) 
Cloreto de cobre(I) 
Cloreto de mercúrio(1) 
Cloreto de prata 
Cromato de bário 
Cromato de cálcio 


Cromato de 
chumbo(Il) 


Cromato de estrôncio 


Cromato de 
mercúrio(1) 


Cromato de prata 
Fluoreto de bário 
Fluoreto de cálcio 


Fluoreto de 


NICO, 


Ag,CO, 
ZnC0, 
CuCN 
Hg,(CN), 
AgCN 
РЫС, 
CuCl 
Ноа, 
AgCl 
BaCrO, 
CaCrO, 


PbCrO, 


SrCrO, 


Hg,CrO, 


Ag,CrO, 
BaF, 
CaF, 


PÞF, 


1,42 х 107 


8,46 х 107 
1,46 х 107” 
3,47 X 10720 
5 х 10% 
5,97 x 10" 
1,17 х 107 
1,72 х 107 
1,43 х 107% 
1,77 х 10% 
1,17 х 10% 
71x 10% 


28x 10 


3,6 x 107 


2x107? 


1,12 x 107”? 
2,45 х 10º 
1,46 x 10 


33x 10% 


chumbo(Il) 

Fluoreto de lantánio 
Fluoreto de magnésio 
Fosfato de alumínio 
Fosfato de bário 
Fosfato de cálcio 
Fosfato de chumbo(Il) 
Fosfato de cobre(II) 
Fosfato de estrôncio 
Fosfato de prata 


Hidrogenofosfato de 
cálcio 


Hidróxido de alumínio 
Hidróxido de bário 
Hidróxido de cádmio 
Hidróxido de cálcio 


Hidróxido de 
chumbo (Il) 


Hidróxido de 
cobalto(Il) 


Hidróxido de cobre(II) 


Hidróxido de 


LaF, 
MgF, 
AIPO, 
Ba; (PO,), 
Саз(РО,), 
Pb;(PO,), 
Cu;(P0,) 
5(Р0,), 
Ag;PO, 


CaHPO, 


АКОН), 
Ba(0H), 
Са(ОН), 
Ca(OH), 


Pb(0H), 


Co(0H), 


Cu(0H), 


Cr(OH); 


2x10” 
5,16 107" 
9,84 х 10-7! 
6х 107° 
2,07 х 10% 
1x10 
1,40 х 1077 
1x 100" 
8,89 х 107" 


1x 107 


1,3 х 10 
5,0 х 10° 

7,2 х 107% 
4,68 х 107% 


1,43 х 10% 


5,92 xX 10 


2,2 x10 


6,3 x 107! 


cromo(lll) 


Hidróxido de 
estanho(ll) 


Hidróxido de ferro(Il) 
Hidróxido de ferro(IIl) 


Hidróxido de 
magnésio 


Hidróxido de 
manganês(Il) 


Hidróxido de 
mercúrio(II) 


Hidróxido de níquel(Il) 
Hidróxido de zinco 
lodato de lantânio 
lodeto de chumbo(Il) 
lodeto de mercúrio(!) 
lodeto de prata 
Oxalato de bário 
Oxalato de cálcio 
Oxalato de magnésio 
Oxalato de zinco 


Sulfato de bário 


Sn(0H), 


Fe(0H), 
Fe(0H), 


Mg(0H), 


Mn(0H), 


Hg(0H), 


Ni(OH), 
Zn(0H), 
La(10,), 
РЫ, 
Но 
Agl 
BaC0, 
СаС,0, 
MgGO, 
ZnGO, 


BaSO, 


5,45 x 107 


4,87 x 10" 
2,79 x 10 


2,06 x 1078 


1,6x 10" 


3,1 x10% 


5,48 x 107% 
3x 10777 
7,50 x 107! 
9,8 x 10” 
5,2 x10 
8,51 x 107" 
1,6 x 10% 
2,3210” 
4,83 х 10º 
2,7 x 10° 


1,07 x 107” 


Sulfato de cálcio Caso, 710 x 10º 


Sulfato de chumbo(Il) PbSO, 1,82 х 10% 
Sulfato de estrôncio 5150, 3,44 х 107 
Sulfato de prata А050, 1,20 х 10º 
Sulfeto de cádmio Cds 8x 10% 
Sulfeto de chumbo(Il) PS 9,04 х 102 
Sulfeto de соба!то() (05 5 x 107 
Sulfeto de cobre(ll) CuS 1,27 х 10% 
Sulfeto de estanho (Il) SnS 1х 10% 
Sulfeto de ferro(11) FeS 3,72 х 107% 
Sulfeto de MnS 23 х 107" 


manganês(Il) 


Sulfeto de mercúrio(ll) HgS 1,6 x 104 
Sulfeto de níquel(ll) NiS 3x10” 
Sulfeto de prata Ag,S 6x 107 
Sulfeto de zinco ZnS 2x103 


5. Constantes de Formação de Íons Complexos ет 
Água, a 25 °C 


fon Complexo К; 


[А9(С№) 1x 10% 


[Ag(EDTA)]- 
[Ag(en),]* 
[Ag(NH)),]* 
ГА9(ЅСМ) > 
[Ag(S,0,),]7 
[AI(EDTA)]” 
[АІЕ6]3- 
[AI(OH),]7 
[Al(ox),]?- 
[CdBr,]+ 
[Cd(CN)4]?- 
[саа,2- 
[Cd(en),]* 
[Cdl] 
[Co(EDTA)]7 
[Co(EDTA)]" 


[Со(еп) ]* 


[Co(en),]** 


[Co(NH;),]* 


[Co(NH;),]** 


[Co(0H) | 


21х10 


5,0 x 107 


1,7х 10 


1,2x 10% 


2,8 x 10° 


1,3 x 10° 


7x10” 


3x 10% 


2x10% 


5,5 x 10º 


3x 108 


6,3 x 10º 


1,2x 10º 


2x 10 


2,0 x 10! 


1x 10% 


8,7 x 10º 


4,9 x 10% 


13x 10 


23 х 10% 


5х10 


[Co(ox),]+ 5х 10° 


[Co(ox);]” 1x 10% 
[Co(SCN) 1510 
[Cr(EDTA)I- 1x 102 
[Cr(OH),)7 8,0 x 102 
[сис] 5х 10 
[Cu(CN)4]+ 1,0x 10% 
[Cu(EDTA)]? 5 х 10" 
[Cu(en),]* 1x 102 
[Cu(NH3),]7 1,7* 10" 
[Си(ох), ]- 3x 108 
[Fe(CN);] 1,5 х 105 
[е(С№) > 2x 10% 
[Ее(ЕТА)р- 21x 10! 
[Fe(EDTA)]- 1,7 x 10% 
[Fe(en)¿]?* 50 х 10° 
[Ее(ох)] 1,7 х 10° 
[Fe(ox),]*= 2x 10% 
[Fe(SCN),]2 8,9 x 10 


[Hg(CN),15 1,8x 10" 


[HgCl 
[Hg(EDTA)]?- 
[Hg(en),]” 
[НО]? 
[Hg(ox),] 
[Ni(CN)4]?- 
[Ni(EDTA)]?- 
[Ni(en),]? 
[Ni(NH,) 2+ 
[Ni(ox)31% 
[Pbcl,]- 
[Pb(EDTA)]- 
[РЬ] 
[Pb(0H)3]- 
[Pb(0x),]” 
[Pb(S,05);]- 
[Ptcl,- 
[Р1(МН3)6]?* 
[Sn(OH),]> 
[Zn(CN) 


[Zn(EDTA) 


1,1 х 10" 
6,3 x 107 
2x 102 
2x10” 
9,5 x 10º 
2x 10” 
3,6x 10! 
2,1 10% 
2,0x 10º 
3x 10 
2,4 х 10! 
2x 10% 
3,0x 10º 
8x 10º 
3,5 x 10º 
2,2 x 10º 
1x 10! 
2x 10% 
3x 10% 
2,1x 10% 


3x 1016 


[/п(еп)3]?* 
[Zn(NH3)4]?* 
[Zn(0H), |” 


[Zn(ox)3]+ 


D. Potenciais Padráo de Eletrodo, a 25 °С 


Meia Reacáo 


Eg) +2672 


1,3*10% 
2,8 x 10º 
2x 10% 


14x 10º 


F(ag) 


0:(9) + 2 H* (aq) +2 е — 0,(9) + Н) 


Ag” (ag) + e — Ag*(ag) 


Co**(aq) + e — 


Co”*(ag) 


H,0,(aq) 12 H*(aq) +2 © — 2 H,0(1) 


PbO,(s) + 4H*(aq) 1 505-(ад) + 2 e7 — PbSO,(s) + 2 Н,0(/) 


MnO, (ag) + 4Hº 
2 HCIO(aq) + 2 Н" 


MnO, (ag) + 8 H` 


(ад) + Зе — MnO, (s) + 2 H,0(1) 


(ag) +2 © — С19) + 2 H,0(1) 


(aq) + 5 е — Mn?” (aq) + 4 H,0(1) 


Au”(ag) +3 e” — Au(s) 


2 Br0, (aq) + 12 H*(aq) + 10е — Вг,(/) + 6 Н,0(/) 


PbO, (s) + 4 H*(ag) + 2 e” — Pb”(ag) + 2 Н,0(/) 


Ch(g) +2 © — 2 Cl (ag) 


Cr0”(ag) + 14 H*(aq) + бе — 2 С (д) + 7 H,0(1) 


E°(V) 


2,87 


2,08 


1,98 


1,82 


1,78 


1,69 


1,68 


1,61 


1,51 


1,50 


1,48 


1,46 


1,36 


1,33 


0,00) +4H*(aq) +4 e — 2 Њ,0() 


MnO. (s) + 4H 


(aq) +2 е — Mn*(aq) + 2 H,0(1) 


10, (ag) + 6 H 


(aq) +5 © — 51а) + 3 H,0(1) 


Вг,() +2 e — 2 Br (ag) 


AuCl, (aq) + 3 


VO,*(aq) +2 H 


e — Ац(5) + 4 CI (ag) 


*(aq) + е — \О?* (ад) + H,0(1) 


HNO; (ад) + Н (ад) + e” — NO(g) + 2 Н,0(/) 


NO; (aq) + 4 H*(aq) + 3e — NO(g) + 2 H,0(1) 


010,09) + e” > (10, (аф) 


2 Hg (aq) + 2 


e — 2 Hg; (aq) 


Ag* (aq) + e — Ag(s) 


Hg,**(aq) +2 e. — 2 Hall) 


Fe*(aq) + e — Fe” (aq) 


PCI,“ (ад) + 2 


е > Pt(s) + 4 Cl(aq) 


0,(9) + 2 H*(aq) + 2 е — H,0,(aq) 


MnO; (ag) + e 


— Mno; (ag) 


b(s)+2e — 2 (40) 


Cu* (ад) + e — Cu(s) 


0,(9) + 2 H,0(I 


)+4e — 40H (ag) 


1,23 


1,21 


1,20 


1,09 


1,00 


1,00 


0,98 


0,96 


0,95 


0,92 


0,80 


0,80 


0,77 


0,76 


0,70 


0,56 


0,54 


0,52 


0,40 


Си?“ (ад) + 2 е — Cu(s) 0,34 


Bi0*(aq) + 2 H*(aq) + 3 e! > Bi(s) + 0,32 
H,0(1) 

Hg,Cl,(s) + 2 e: > 2 Hg(l) + 2 Cl(aq) 0,27 
AgCl(s) + e — Ag(s) + Cl (aq) 0,22 
S0, (aq) + 4 H*(aq) + 2 e — H,S0,(aq) 0,20 
+ H,0(1) 

Си?“ (ад) + e — Cu*(ag) 0,16 
Sn“ (aq) +2 e — Sn*(aq) 0,15 
S(s) + 2 H*(aq) +2 e — Н2(0) 0,14 
AgBr(s) + e. — Ag(s) + Br (aq) 0,071 
2H*(aq) +2 e — Hg) 0,00 
Fe**(aq) + 3 e — Fe(s) -0,036 
Pb*(aq) + 2 e — Pb(s) -0,13 
Sn*(aq) +2 e — Sn(s) -0,14 
Agl(s) + e — Ag(s) + l-(aq) -0,15 
No(g) + 5 H*(ag) +4е — М,Н; (0) -0,23 
Ni” (aq) + 2 е — Ni(s) -0,23 
Со? (ад) + 2 е — Co(s) -0,28 


PbSO,(s) + 2 е — Pb(s) + S0, (aq) -0,36 


Cd**(aq) + 2 e: — Cd(s) -0,40 


Fe*(aq) + 2 e — Fe(s) -0,45 
2 C0(9) + 2 H*(aq) + 2 e — H?C0*aq) -0,49 
С (ag) + e — Cr (aq) -0,50 
Cr*(aq) +3 е — Cr(s) -0,73 
Zn*(aq) +2 € — Zn(s) -0,76 
2Н°0() + 2 e — Н,(9) + 2 0H (ag) -0,83 
Mn (ag) + 2 е — Mn(s) -1,18 
AP* (ag) +3 е — Al(s) -1,66 
Н,(9) +2 e —> 2H (aq) -2,23 
Mg” (aq) + 2 е — Mg(s) -2,37 
La*(aq) +3 e > La(s) -2,38 
Na*(aq) + е — Na(s) -2,71 
Ca**(aq) +2 e: > Cals) -2,76 
Ba” (aq) + 2 e — Ba(s) -2,90 
K'(ag) + e — К(5) -2,92 
Li*(aq) + e — Li(s) -3,04 


E. Pressão de Vapor da Água a Várias Temperaturas 


Т?С) Pltorr) Т( © Р(їоп) TCO Р(їоп) T(C)  P(torr) 


0 4,58 21 18,65 35 42,2 92 567,0 

5 6,54 22 19,83 40 55,3 94 610,9 
10 9,21 23 21,07 45 71,9 96 657,6 
12 10,52 24 22,38 50 92,5 98 707,3 
14 11,99 25 23,76 55 118,0 100 760,0 
16 13,63 26 25,2] 60 149,4 102 815,9 
17 14,53 27 26,74 65 187,5 104 875,1 
18 15,48 28 28,35 70 233,7 106 937,9 
19 16,48 29 30,04 80 355,1 108 1004,4 


20 17,54 30 31,82 90 525,8 110 1074,6 


Apêndice III: 


Respostas dos Exercícios Selecionados 


Capítulo 13 


25. 


33. 


1А[НВг] _ A[H] _ A[Br:] 
2 Ar Ar Ar 
b. 1,8x 10º M/s 


a. Velocidade = — 


с. 0,040 mol de Br, 


_ 1 A[A] _ А[В] 1 AIC] 
27. a. Velocidade = > Fra — eo 3 Ai 
A[B] A[C] 
„ —— = —0,05 s, —— = 0,15 5 
b А: 0,0500 М% А 0,150 M/s 


29. 


ATCLJ/At A[F,]/At A[CIF¿]/At Velocidade 


0,012 M/s  —0,036 M/s 0,024 M/s 0,012 M/s 


31. а. O — 10 s: Velocidade = 8,7 х 107° M/s 
40 —> 50 s: Velocidade = 6,0 х 10° M/s 
b. 1,4 х 10? M/s 
а. (1) 1,0 x 10° M/s 
(11) 8,5 x 10º M/s 
(111) 0,013 M/s 


35. 


37. 


39. 


1,50 


[HBr] 
(M) 1,00 


0,50 


50 100 
Tempo (s) 


a. primeira ordem 


Tempo (s) 
с. Velocidade = k[A]!, k= 0,010 5! 
а. s” 
b. M! s”! 
с. M:s! 
a. Velocidade = АТ А][В]? 
b. terceira ordem 
с. 2 
d. 4 


e. 1 


f. 8 


41. 
43. 


45. 


47. 


49. 


51. 


53. 


55. 
57. 


segunda ordem, Velocidade = 5,25 М !5 ЧА} 
Velocidade = k[NO,][F5], k = 2,57 М! s”, segunda 


ordem 

a. ordem zero 

b. primeira ordem 
c. segunda ordem 


segunda ordem, k = 2,25 x 10? M~ s*, [AB] a 25 s = 
0,619 M 


primeira ordem, k= 1,12 х 10? $, Velocidade = 2,8 х 
10° M/s 


а. 4,5 х 105 s7! 

b. Velocidade = 4,5 x 10° 5 ЧА] 

с. 1,5 х 1025 

а. [А] = 0,0908 М 

а. 4,88 х 10° ѕ 

b. 9,8 х 10° s 

с. 1,7 х 10s 

а. 0,146 Ма 200 s, 0,140 Ма 500 s 


6,8 х 10% anos; 1,8 х 101 átomos 


59. 
61. 
63. 
65. 
67. 


69. 
71. 
73. 
75. 


77. 


79. 
81. 


83. 
85. 


87. 
89. 
91. 


175! 

61,90 kJ/mol 

Е, = 251 kJ/mol, А = 7,93 х 10" s7! 
Е, = 23,0 kJ/mol, 4 = 8,05 х 10!º $! 


а. 122 kJ/mol 
b. 0,1015! 


47,85 kJ/mol 
a 


O mecanismo é válido. 


a. Cl(g) + СНС (6) —> HCl(g) + CCL(g) 
р. Cl(g), CCL(g) 
с. Velocidade = k[Cl,]'?[CHC1,] 


Catalisadores heterogêneos necessitam de uma área de 
superficie grande, pois a catálise só pode acontecer na 
superficie. Uma área de superfície maior significa maior 
oportunidade para o substrato reagir, o que resulta em 
uma reação mais rápida. 


102 


a. primeira ordem, k = 0,0462 h“! 
b. 15h 
с. 5,0 x 10!h 


0,0531 M/s 


Velocidade = 4,5 x 10* [CH;CHOF, k = 4,5 х 10*,0,37 
atm 


219 torr 
1 х 107 s 


1,6 x 10? segundos 


95. 


97. 


99. 


101. 
103. 


Intermediários 


Reagentes 


Produtos 


c. primeira etapa 
d. exotérmica 


а. 5,41 s 

b. 2,2 s рага 25 %, 5,4 s рага 50% 

с. 0,28 а 105, 0,077 а 205 

а. E, = 89,5 kJ/mol, А = 4,22 х 10" s7! 
b. 2,5 х 10° M” s“ 

с. 6,0 х 10“ M/s 


а. Мао 


b. Nenhuma ligação é quebrada, e os dois radicais 
seatraem. 


с. А formação de gases diatômicos a partir de gases 
atômicos. 


1,35 x 10º anos 


a. Os dois são válidos. Para ambos, a soma de todas as 
etapas fornece a reação global e a lei de velocidade 
prevista é consistente com os dados experimentais. 


b. Formação de I(g) 


105. velocidade = k[(k,/k )[Br,]]'“[H,] 
A lei de velocidade tem ordem global 3/2. 


107. а. 0 % 
b. 25 % 
с. 22 % 


111. a. segunda ordem 
kı + . 
b. CH;NC + CH¿NC == СНС" + CH;NC (rápida) 


+ k 
CH¿NC* —> CH,CN (lenta) 
Velocidade = k;[CH;NC”] 
k¡[CH¿NC]? = k,[CH¿NC*][CH¿NC] 


k 
[CH;NC*] = 7 “[CHANC] 


k 
Velocidade = k; X 7 L [CH;NC] 


Velocidade = k[CH;NC] 
113. Velocidade = k[AJ 


A 
Velocidade = _ ФА] 
а 
А] A 
—— = —k[A]* 
а! [А] 
А 
“MA ва 
[4]* 


[A] 1 ¿ 
/ — —S dA] = ка 
А) [A] 0 


= kt 
[А] [AJ 


— = kt + — 
[A] [Alo 
115. Velocidade = k[CO][CL]Ė 
117. [CL] = 0,0084 mol/L, [NO] = 0,017 mol/L 


119. В é de primeira ordem е A é de segunda ordem. 


B será linear se você traçar In [B] contra o tempo; A será 
linear se você traçar 1//A] contra o tempo. 


Capítulo 14 
SbCl;][Cl, NOY'[Br, 
д.а к= СЫСЫ „ y NOPE 
[SbCIs] [BrNOP 
_ [CS>]IH СО)? 
[CH4JIH2SI? [СО] [О] 
23. A concentração dos reagentes será maior. Não, isto não é 


25. 


27. 


29. 
31. 


dependente da concentração inicial; é dependente do 
valor de K.. 


a. figura v 


b. A variação na diminuição dos reagentes e no aumento 
de produtos seria mais rápida. 


с. Мао, os catalisadores afetam a cinética, náo о 
equilíbrio. 


а. 4,42 x 10”, reagentes favorecidos 
b. 1,50 x 10°, produtos favorecidos 
с. 1,96 x 10°, reagentes favorecidos 
1,3 x 10” 


a. 2,56 x 10” 
b. 1,3 x 102 
c. 81,9 


tod 
tod 


35. 


39. 
41. 
43. 
45. 
47. 
49. 
51. 


53. 
55. 
57. 
59. 
61. 


. а. К 


o [НСО» J[OH ] 
“o [COZ] 
b. K = [05] 
с. к, = OMF] 
[НЕ] 
_ [NH ОН] 
“МН; 


136 


T(K) [N2] [H3] [NH3] Ke 


500 0,115 0,105 0,439 1,45 х 1073 


575 0,110 0,249 0,128 9,6 


775 0,120 0,140 439 х 10? 0,0584 


234 torr 

18 

3,3 x 10? 

764 

Mais sólido se formará. 

O sólido adicional não se dissolverá. 


а. [A] = 0,20 M, [B] = 0,80 M 
b. [A] = 0,33 М, [B] = 0,67 M 
с. [A] = 0,38 M, [B] = 1,2 M 


[N20,] = 0,0115 M, [NO,] = 0,0770 M 
0,199 M 

1,9 x 10° M 

7,84 torr 


a. [A] = 0,38 M, [B] = 0,62 M, [C] = 0,62 M 
b. [A] = 0,90 M, [B] = 0,095 M, [C] = 0,095 M 
с. [A] = 1,0 M, [B] = 3,2 x 10° M, [C] = 3,2 x 10? M 


63. 


65. 


67. 


69. 


71. 
73. 


75. 


77. 
79. 
81. 
83. 


a. desloca para a esquerda 
b. desloca para a direita 

c. desloca para a direita 

a. desloca para a direita 
b. nenhum efeito 

c. nenhum efeito 

d. desloca para a esquerda 
a. desloca para a direita 
b. desloca para a esquerda 
c. nenhum efeito 


Aumento da temperatura — desloca para a direita, 

diminuição da temperatura —> desloca para a esquerda. 

O aumento da temperatura aumentará a constante de 

equilíbrio. 

b, d 

а. 1,7 x 10? 
[Hb — СОЈ] 


. = 0,85 ou 17/20 
[Hb—0)] 


CO é altamente tóxico, uma vez que bloqueia a absorção 
de O, pela hemoglobina. CO em um nível de 0,1 % irá 
substituir cerca da metade do О» no sangue. 


a. 1,68 atm 
b. 1,41 atm 


0,406 g 
b, c, d 

0,0144 atm 

3,1 x 10º g, 20 % de rendimento 


85. 
87. 
89. 
91. 
93. 


95. 
97. 
99. 


0,12 atm 
0,72 atm 
0,017 g 
0,226 


a. 29,3 
b. 86,3 torr 


Pro = Pai; = 429 torr 
1,27 102 
Къ= 5,1 х 10? 


101. Sim, porque o volume afeta O. 


103. a=1,b=2 


Capítulo 15 


33. 


35. 


43. 


a. ácido, HNOx(aq) э H (aq) + МО; (ag) 

b. ácido, NH; (aq) === H'*(aq) + NHx(ag) 

с. base, KOH(ag) —— K (aq) + OH (ag) 

а. ácido, HC,H,0s(ag) == H* (aq) + C>H30, (aq) 


a. H,COs(ag) T H),0(1) == Н;О (ag) + HCO; (ag) 
ácido base ácido conj. base conj. 

b. NHx(ag) + H,0(1) ==> NH, (ад) + OH (ag) 
ácido base ácido conj. base conj. 

с. HNOs(ag) + H,0(1) w Н;О (aq) + NO, (ад) 

ácido base ácido conj. base conj. 

а. CsHsN(ag) + H,0(1) == C¿H¿NH* (ag) + OH (ag) 

ácido base ácido conj. base conj. 


. 2. СГ b. HSO; с. CHO, d. F 
. НРО; (aq) + H,0(1) ==> HPOF (aq) + H30*(ag) 


HPO; (aq) + HO()) == H,PO,(ag) + OH (ag) 


‚ а. forte b. forte 


H¿0"][HSO; 
с. forte d. fraco, K, = ОТ 


а, b, с 


45. 


47. 


49. 


53. 
55. 


57. 


59. 


61. 


а. F 

b. МО, 
с. CIO. 
а. 8,3 х 107, básica 
b. 1,2 х 10%, ácida 
с. 2,9 x 107%, ácida 
a. pH = 7,77, рОН = 6,23 
b. pH = 7,00, рОН = 7,00 
c. pH = 5,66, рОН = 8,34 

[H30*] [0H7] pH Асіда ou Básica 

71x 10" 14x 10! 3,15 Ácida 

3,7 х 10? 27x10% 8,43 Básica 

TS XI 1501677 ТА Básica 

6,3 x 107! 16 х 1071! 3,20 Асіда 
[НО] = 1,5 х 107 М, pH = 6,81 
pH = 1,36, 1,35, 1,34. Uma diferença de 1 no segundo 
dígito significativo no valor da concentração produz uma 
diferença de 0,01 no pH. Portanto, o segundo dígito 
significativo no valor da concentração corresponde à 
posição do centésimo em um valor de pH. 
а. [H,07]=0,25M, [OH] = 4,0 х 107 M, pH = 0,60 
b. [H;07] = 0,015 М, [OH] = 6,7 x 10% М, pH = 1,82 
с. [H,0*] = 0,072 М, [OH] = 1,4 х 10% М, pH = 1,14 
а. [H;0'*] = 0,105 М, [OH] = 9,5 х 10** М, pH = 0,979 
а. 1,8g 
b. 0,57 g 
с. 0,045 g 
2,21 


63. 
65. 


67. 
69. 
71. 
73. 


75. 
77. 


79. 


81. 


83. 


[H30*] = 2,5 х 10° М, pH = 2,59 
а. 1,82 (aproximação válida) 

b. 2,18 (aproximação não é válida) 
c. 2,72 (aproximação não é válida) 
2,75 

6,8 x 10% 

0,0063 % 

a. 0,42 % 

b. 0,60 % 

с. 1,3% 

d. 1,9% 

3,61 x 10% 


a. pH = 2,03, porcentagem de ionização = 3,7 % 
b. pH = 2,24, porcentagem de ionização = 5,7 % 
c. pH = 2,40, porcentagem de ionização = 8,0 % 


a. 0,939 
b. 1,07 
c. 2,19 


d. 3,02 

а. [ОНГ] = 0,15 М, [HO] = 67 х 104 M, 
рН = 13,17, рОН = 0,83 

b. [ОН] = 0,003 М, [H,0*] = 3,3 х 107 М, 
рН = 11,48, рОН = 2,52 

с. [ОН] = 9,6 х 10“ М, [9,0] = 1,0 х 107 M, 
рН = 10,98, рОН = 3,02 

d. [ОН] = 8,7 х 10° М, [H30*] = 1,1 x 10 M, 
рН = 9,93, pOH = 4,07 


13,842 


85. 0,1041. 


87. a. NHx(aq) + H,0(1) == NH, (aq) + OH (ag), 
= [МН [ОН] 


Ko [NH3] 


b. НСО; (ag) + Н„О() == 
H,CO ) + OH (ag), К = [Н›СОЗЛПОН 1 
¿COy(aq) aq), Ку = [HCO; | 


с. CH¿NHx(ag) + Н›О() == 
CH;NH;'(ag) + ОН (ад), Къ = шн 
ичп; tag | 4). Ky [СН,МН.] 


89. [OH]=1,6x 10° М, pOH =2,79,рН = 11,21 
91. 7,48 
93. 6,7х 107 


95. a. neutro 


b. básico, 
CIO (aq) + H,O() == HCIO(ag) + OH (ag) 
с. básico, 
CN (ag) + HO) == HCN(ag) + OH (ag) 
d. neutro 
97. [OH] = 2,0 х 10% M, pH = 8,30 
99. a. ácido, 
МН (ад) + H20(1) == NHx(ag) + H30*(ag) 
b. neutro 


с. ácido, Со(Н›О) (ад) + HO(D) == 
Co(H,0)s(OH)* (aq) + Н,О*(ад) 
d. ácido, СН,МН 5 (ад) + H,0(1) == 
СН,МН,(ад) + H30*(aq) 


101. a. ácida 
b. básica 
с. neutra 


d. ácida 


103. 
105. 


107. 


109. 


111. 


113. 


115. 


117. 


e. ácida 


NaOH, NaHCO,, NaCl, NH,CIO,, NH,Cl 

a. 5,13 

b. 8,87 

с. 7,0 

[K+] = 0,15 M, [F7] = 0,15 М, [HF] = 2,1 х 10%M, 


[OH] = 2,1 х 10M; [H¿0*] = 4,8 х 10° М 


Н;РО (49) | H,0()) == H,PO, (aq) + H¿0 (aq), 
_ 1930 ИНРО; ] 
a [H3PO4] 


HPO, (aq) + H,0(1) == НРО (а4) + HO (aq), 
_ [HO*|[HPO2”] 


Ki 
i [Н›РО, | 
HPO? (aq) + H,0(1) == PO, (aq) + HO (ag), 
_ [Н;О' РО] 
Ы [HPO] 


а. [Н;О'] = 0,048 M, pH = 1,32 
b. [H,0'] = 0,12 M, pH = 0,92 


[H,SO;] = 0,418 M 
[HSO;] = 0,082 М 
[SO] = 6,4 x 10 М 
[H¿0*] = 0,082 М 


а. [H.0 = 0,50 М, pH = 0,30 


b. [9,07] = 0,11 M, pH = 0,96 (a aproximação de que x é 


pequeno não é válida) 
с. [H;0']= 0,059 M, pH = 1,23 
a. НСІ, ligação mais fraca 


b. HF, polaridade da ligação 


с. H,Se, ligação mais fraca 

119. a. H,SO,, mais átomos de oxigênio ligados ао S 
b. HCIO,, mais átomos de oxigênio ligados ao Cl 
с. HCIO, Cl tem maior eletronegatividade 
а. CCI;COOH, Cl tem maior eletronegatividade 


121. S”, seu ácido conjugado (HS), é um ácido mais fraco do 
que HS 


123. a. ácido de Lewis 
b. ácido de Lewis 
c. base de Lewis 
d. base de Lewis 
125. a. ácido: Fe”, base: Н„О 
b. ácido: Zn?*, base: NH, 
с. ácido: BF, base: (CH;);N 
127. a. fraco 
b. forte 
c. fraco 
d. forte 


129. Se o sangue se tornasse ácido, a concentração de H” 
aumentaria. De acordo com o princípio de Le Châtelier, о 
equilíbrio seria deslocado para a esquerda e a 
concentração de Hb oxigenada diminuiria. 


131. Todo ácido será neutralizado. 


133. [H30*] (Grandes Lagos) = 3 х 10° М, 
[H,0'] (Costa Oeste) = 4 х 10° М. A chuva sobre os 
Grandes Lagos é cerca de oito vezes mais concentrada. 


135. 2,7 

137. a. 2,000 
Ь. 1,52 
с. 12,95 
d. 11,12 
e. 5,03 

139. a. 1,260 
b. 8,22 
c. 0,824 
d. 8,57 


e. 1,171 
141. 


с.б = оъ 


143. 0,794 
145. К, = 8,3 x 10? 
147. 6,79 
149. 2,14 


151. [А] = 4,5 х 105 M 
[H] = 2,2 х 10+ M 
[HA,] = 1,8 х 10+ М 


153. 9,28 
155. 50,1 g de NaHCO; 
153. b 


‚ СМ (aq) + H'(aq) == HCN(ag) 

. NH, (aq) + OH (aq) == NH;(ag) + Н,О(0) 

. CN (ag) + NH, (ag) == HCN(aq) + NHs(ag) 
. HSO; (aq) + C5H,0; (ag) == 


SO,” (aq) + HC,H,0»(ag) 


153. CH;COOH < CH,CICOOH < СНСІ,СООН < 
ССЪСООН 


Capítulo 16 


27. а 


29. а. 3,62 
Ь. 9,11 


31. água pura: 2,1 %, em МаС,Н;О,: 0,065 %. A ionização 
percentual na solução de benzoato de sódio é muito 


menor porque a presença do íon benzoato desloca o 
equilibrio para a esquerda. 


33. a.2,14 
b. 8,32 


c. 3,46 


„ НСІ + NaC,H,0» —> HC>H¿0, + NaCl 
NaOH + НС,Н;0, — МаС,Н;0О, + H0O 


tod 
en 


37. а. 3,62 
b. 9,11 

39. а. 7,60 
b. 11,18 
c. 4,61 

41. а. 3,86 
b. 8,95 

43. 3,5 

45. 3,7 g 

47. а. 4,74 


b. 4,68 


49. 


51. 


53. 


55. 


57. 
59. 


61. 


с. 4,81 

a. inicial 7,00 depois 1,70 
b. inicial 4,71 depois 4,56 
c. inicial 10,78 após 10,66 
1,2 g; 2,7g 

a. sim 

b. não 

c. sim 

d. não 

e. não 

a. 7,4 

b. 0,3 g 

с. 0,14 g 

KCIO / HCIO = 0,79 

a. náo excede a capacidade 
b. náo excede a capacidade 
c. náo excede a capacidade 
d. náo excede a capacidade 


i. (a) pH=8,(b)pH=7 


ii. (a) ácido fraco, (b) ácido forte 
a. 40,0 mL de HI para ambas 

b. KOH: neutro, CH;NH;: ácido 
с. CH;NH, 

d. Titulação de KOH com HI: 


Curva de Titulação 


Hd 


= © © © г О ш FAN om 
- = 


10 20 30 40 50 60 70 80 90 100 


0 


Volume de ácido adicionado (mL) 


Curva de Titulação 


en 
mt 


H 


d 


сї — © © соо г Dm FAN om 


10 20 30 40 50 60 70 80 90 100 


0 


Volume de ácido adicionado (mL) 


30 mL 


9, base adicionada = 


a. pH = 
b. 0 


65. 


mL 


c. 15mL 


d. 30 mL 


e. 30 mL 


67. 


69. 


71. 


73. 


75. 
77. 


е. 


f. 


. 2,07 
‚ 2,86 
. 16,8 mL 
‚ 4,37 
. 4,74 
‚ 8,75 


12,17 


‚ 11,94 
‚ 29,2 mL 
‚ 11,33 
‚ 10,64 


5,87 
1,90 


1. (a) ii. (b) 
pKa = 3, 82 g/mol 


79. 


81. 


87. 


89. 


91. 
93. 
95. 


97. 


99. 


Primeira equivalência: 22,7 mL 
Segunda equivalência: 45,4 mL 


O indicador aparecerá vermelho. A faixa de pH é 4-6. 


a. vermelho de fenol, m-nitrofenol 
b. alizarina, azul de bromotimol, vermelho de fenol 
c. amarelo de alizarina R 


. а. BaSO,(s) == Ва (aq) + 5042 (ag), 


Кр = [Ва 15042] 
b. РЬВг,(5) == РЬ? (ag) + 2 Вг (ад). 
Kps = [РЬ ][Br Y 
с. Ag,CrOys) == 2 Ag (aq) + CrOy (ag), 
Kps = [Ag'P[CrO,?] 


а. 7,31 x 107 M 
b. 3,72 x 10° M 
с. 3,32 x 10* M 
а. 1,07 x 10? 
b. 7,14 x 107 

с. 7,44 x 10" 
АХ, 

2,07 x 10º g/100 mL 
а. 0,0183 М 

b. 0,00755 М 

с. 0,00109 M 
a. 5 x 10 M 

b. 5x 108 M 

с. 5х 10!M 


а. mais solúvel, СО;2 é básico 


101. 
103. 
105. 


107. 


109. 
111. 
113. 
115. 
117. 


119. 


121. 
123. 
125. 
127. 
129. 
131. 
133. 


b. mais solúvel, S% é básico 

c. não, neutro 

d. não, neutro 

vai se formar precipitado, CaF, 
vai se formar precipitado, Mg (OH), 
a. 0,018 M 

b. 1,4x 107 M 

с. 1,1 x 10M 

a. BaSO,, 1,1 x 10 М 

b. 3,0 x 10 М 

8,7 x 10 M 

5,6 x 10% 

4,03 

3,57 

НСІ, 4,7 g 


a. МаОН(ад) + KHC¿H¿O4(aq) — Na (ад) + 
К (ад) + CsH,0g (aq) + HO(1) 
b. 0,1046 M 


4,73 

176 g/mol; 1,0 х 10* 
14,2 L 

1,6 х 107 M 

8,0 x 10 M 

6,29 

0,172 М 


135. 


137. 
139. 
141. 
143. 


145. 
147. 
149. 


151. 
153. 


А razão em massa entre cloreto de dimetilamônio е 
dimetilamina necessária é de 3,6. 


0,18 M de ácido benzoico, 0,41 M de benzoato de sódio 
51,6 g 

1,8 x 10" (com base nesses dados) 
а. 5,5 х 10” M 

b. 5,5 х 10+ М 

1,38 L 

12,97 

a. pH < pK, 

b. pH > pK, 

с. pH = рк, 

d. pH > рк, 

b 

a. nenhuma diferença 

b. menos solúvel 


c. mais solúvel 


Capítulo 17 


27. 
29. 


31. 


а, с 


Sistema В tem а maior entropia. Há apenas um arranjo 
energeticamente equivalente para o sistema A. 
Entretanto, as partículas do sistema B podem trocar de 
posições para um segundo arranjo energeticamente 
equivalente. 


а. AS>0 


33. 


35. 


37. 


39. 


41. 


b. AS<0 
с. AS<0 
d. AS<0 


a. Л5,;, > 0, ASy;, > 0, espontánea em todas as 
temperaturas 


b. AS, < 0, AS, < 0, não espontánea em todas as 
temperaturas 


с. ASis < 0, AS < 0, não espontánea em todas as 
temperaturas 


а. AS; > 0, AS > 0, espontánea em todas as 
temperaturas 


а. 1,29 x 10º J/K 

b. 5,00 x 10º J/K 

с. 3,83 х 10° J/K 

а. -1,48 x 10º J/K 

a. —649 J/K, não espontânea 
b. 649 J/K, espontânea 

с. 123 J/K, espontánea 

d. —76 J/K, não espontânea 

a. 1,93 x 10º J, não espontânea 
b. -1,93 x 10º J, espontánea 
с. 3,7 x 10* J, espontánea 

d. 4,7 x 10º J, não espontánea 


—2,247 x 10º J, espontânea 


45. 
47. 


49. 


51. 


53. 


Temperatura Temperatura 


AH AS AG Balxa Alta 
- + — Espontánea Espontánea 
— — Dependente Espontânea Não espontânea 


da temperatura 


+ + Dependente Não espontânea Espontânea 
da temperatura 


+ - + Náo espontánea Náo espontánea 
Ela aumenta. 
a. СО»(е), maior massa molar e complexidade 
b. CH;OH(g), fase gasosa 
с. CO(g), maior massa molar e complexidade 
а. SiH,(g), maior massa molar 
е. CH;CH,CH;:(g), maior massa molar e complexidade 


f. NaBr(ag), aquoso 


а. He, Ne, SO,, МН,, CH;CH,0H. A partir do He até o 
Ne há um aumento na massa molar; além disso, as 
moléculas aumentam de complexidade. 


b. Н,О(5), H,0(/), H,O(g); aumento da entropia indo de 
sólido para líquido para fase gasosa. 


с. CH,, CF,, ССІ; entropia crescente com o aumento da 
massa molar. 


а. -120,8 J/K, diminuição do número de mols de gás 
b. 133,9 J/K, aumento do número de mols de gás 


с. 42,0 J/K, pequena variação, porque o número de 
mols de gás permanece constante 


d. -390,8 J/K, diminuição do número de mols de gás 


—89,3 J/K, diminuição do número de mols de gás 


55. 


57. 


59. 


61. 


63. 
65. 


67. 


°=—1277 kJ, А5°,= 313,6 J/K, АС°,=—1,370 x 10º 


kJ; sim 
а. AHº,= 57,2 kJ, ASº,= 175,8 J/K, AGº,= 4,8 x 10º 
J/mol; não espontânea, torna-se espontânea em altas 
temperaturas 
b. ЛА, = 176,2 kJ, ASº, = 285,1 J/K, AGº, = 91,2 kJ; não 
espontânea, torna-se espontânea em altas temperaturas 
с. AHº, = 98,8 kJ, AS”, = 141,5 J/K, ЛО, = 56,6 kJ; não 
espontânea, torna-se espontânea em altas temperaturas 
а. AP”, = 91,8 kJ, А, = –198,1 J/K, АС, = -32,8 kJ; 
espontânea 
a. 2,8 kJ 
b. 91,2 kJ 
с. 56,4 kJ 
d. -32,8 kJ 
Os valores são comparáveis. O método utilizando AH? e 
AS” pode ser usado para determinar como AG” varia 
com a temperatura. 
а. —72,5 kJ, espontánea 
b. —11,4 kJ, espontánea 
c. 9,1 kJ, não espontánea 
—29,4 kJ 
a. 19,3 kJ 


b. (1) 2,9 КЈ (її) -2,9 kJ 


с. 


А pressão parcial de iodo é muito baixa. 


11,9 kJ 


69. 


71. 


73. 


a. 1,48 x 10% 
b. 2,09 x 10% 
а. -24,8 kJ 

b. O 

с. 9,4 kJ 

a. 1,90 x 10% 
b. 1,51 x 108 


75. АН°= 50,6 kJ 
А5° = 226Ј: К 
77. 4,8 
79. a.+ 
b. – 
с. — 
81. а. AG? = 175,2 kJ, К = 1,95 х 10”!, não espontánea 


р. 133 kJ, sim 


83. Cb: АН? = —182,1 kJ, AS? = —134,4 ЈК, 
AG? = —142,0 kJ K = 7,94 х 10° 
Вг: AH? = —121,6 kJ, AS? = – 134,2 J/K, 
АС? = —81,6 К] К = 2,02 х 10" 
L: АН? = —48,3 kJ, AS? = –132,2 J/K, 
АС? = —8,9 К] К = 37 
CL é o mais espontâneo, I, é o menos espontáneo. А 
espontaneidade é determinada pela entalpia padrão de 
formação do etano di-halogenado. As temperaturas mais 
elevadas tornam as reações menos espontâneas. 
85. а. 107,8 kJ 


b. 5,0 х 107 atm 


87. 


с espontânea em temperaturas mais elevadas, Т = 923,4 
K 


а. 2,22 x 10º 
b. 94,4 mol 


89. а. AG” = —689,6 kJ, AG” torna-se menos negativo 


91. 


93. 
95. 


b. AG” = —665,2 kJ, AG” torna-se menos negativo 
с. AG” = —632,4 kJ, AG” torna-se menos negativo 
d. AG” = —549,3 kJ, AG” torna-se menos negativo 


Com uma exceção, a formação de qualquer óxido de 
nitrogénio a 298 K requer mais mols de gás como 
reagentes do que sáo formados como produtos. Por 
exemplo, 1 mol de N,O requer 0,5 mol de O, e 1 mol de 
No, 1 mol de N,O; requer 1 mol de N, e 1,5 mol de О,, e 
assim por diante. A exceção é o NO, em que 1 mol de 
NO requer 0,5 mol de O, e 0,5 mol de №,: 


1 1 


Esta reação tem um AS positivo porque essencialmente 
ocorre uma mistura do N e O no produto. 


15,0 kJ 


a. Positivo, o processo é espontâneo. E um processo 
lento, a menos que uma faísca seja aplicada. 


b. Positivo, embora a variação no sistema não seja 
espontânea; a variação global, que inclui processos 
como a combustão ou fluxo de água para gerar 
eletricidade, é espontânea. 


c. Positivo, o sistema constituído pela árvore vai se 
tornando mais ordenado; portanto, os processos 
associados ao crescimento não são espontâneos. Mas 
eles são induzidos por processos espontâneos, tais 


como a geração de calor pelo Sol e as reações que 
produzem energia nas células. 


97. А 18,3 mmHg AG = 0, a 760 mmHg 


99. 


101. 


103. 
105. 


AG” = 55,4 kJ 
а. 3,24 x 10º 
b. NH; + АТР + HO —> NH; — Р, + ADP 


a. 


NH; — P; + С:НО;М — CsH,0;N> т Р, + H,O 


NH; + CsHsO¿N” + АТР —> С;Н,О;№ + ADP + P; 


АС° = —16,3 kJ, K = 7,20 х 10° 


—95,3 kl/mol. Uma vez que o número de mols de 


reagentes e produtos é o mesmo, a diminuição do volume 


afeta a entropia de ambos igualmente; assim, não há 


variação no AG. 


b. 


102,8 kJ/mol. A entropia dos reagentes (1,5 mol) é 
diminuída mais do que a entropia do produto (1 mol). 
Uma vez que o produto é relativamente mais 
favorecido em volume menor, AG é menos positivo. 


. 204,2 kJ/mol. A entropia do produto (1 mol) é 


diminuída mais do que a entropia do reagente (0,5 
mol). Uma vez que o produto é relativamente menos 
favorecido, AG é mais positivo. 


° = -93 kJ, ASº = -2,0 x 10? J/K 


AS,ap do dietil éter = 86,1 J/mol К, 

AS ap da acetona = 88,4 J/mol К, 

AS ap do benzeno = 87,3 J/mol К, 

AS ap do clorofórmio = 88,0 J/mol К 

Por causa da ligação de hidrogênio da água e do etanol, 


eles são mais ordenados no líquido, e esperamos que 
AS ap Seja mais positivo. Etanol 38600/ 351,0 = 110 J/mol 
K, H,O = 40700/373,2 = 109 J/mol K 


107. с 


109. b 


11. c 


113. AG”, é negativo e AG”, é positivo. 
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37. 


39, 


41. 


а. 3 K(s) + Сг? (ад) — Cr(s) + 3 K*(aq) 
b. 2 Al(s) + 3 Ее” (аад) —> 2 AÉ*(ag) + 3 Fe(s) 
с. 2 BrO; (aq) + 3 N-Hu(g) —> 
2 Br (ag) + 3 NAg) + 6 Н,0(0) 
a. PbOxs) + 2 (aq) + 4H*(aq) —> 
РЬ? (aq) + L(s) + 2 H,0(1) 
b. 5 SOS (aq) + 2 МпО; (ag) + 6 H*(aq) —> 
5 SOF (aq) + 2 Мп (ад) + 3 WOM) 
с. S,07 (aq) + 4 Ch(g) + 5 HO(D) — 
2 SOF (aq) + 8 Cl (aq) + 10 H*(aq) 
а. H,0x(aq) + 2 СІО (ад) + 20H (aq) ——> 
Os(g) + 2 CIO; (aq) + 2 H,0(!) 
b. Al(s) + MnO; (ag) + 2 HO() ——> 
АКОН); (aq) + МпО(5) 
с. Cl(g) + 2 OH (aq) —> 
CI (ag) + CIO (ад) + HOD 


21 (aq) —> 
Lís) +2 e” 


Clog) + ег — 
CIO, (ад) 


Zn(s) —> Olg) + 4H*(aq) + 2e” —— 
Zn?*(aq) + 287 2 H,0(1) 


45. a.0,93V 
b. 0,41 V 
c. 1,99 V 

47. a,c, d 


b. Cr(s) + Ее* (ад) —> Cr'*(ag) + Fels), Egea = 0,69 V 
49. а. Pb(s)|Pb”*(ag) || Ag*(aq)| Ag(s) 

b. Pt(s), 105) | (ag) || CIO; (aq) | СІО (е) | Pts) 

с. Zn(s)|Zn?* (ag) || H,0(1) |H* (aq) Ое) | Pt(s) 


51. 


pop 


proooppy 


3 Sn(s) + 2 NO; (ад) + 8 Н (ад) —> 
3 Sn**(aq) + 2 NO(g) + 4 H20(0), Eewa = 1,10 V 


b, e ocorrem espontaneamente na direção direta 
alumínio 


sim, 2 Al(s) + 6 Н (ад) — 2 АЎ (аад) + 3 Hx(g) 
não 
sim, Pb(s) + 2 Н (аа) ——> Pb?*(ag) + Hg) 
sim, 3 Cu(s) + 2 NO; (aq) + 8 Н (ад) — 

3 Си (ад) + 2 NO(g) + 4 HOM) 
não 
— 1,70 У, não espontânea b. 1,97 V, espontánea 
—1,51 V, não espontânea 


—432 kJ b. 52 kJ с. -17 X 10? kJ 
5,31 х 10% b. 7,77 X 10" с, 6,3 х 10% 


. 5,6 х 10º 

‚ AG? = 197 kJ, Еёаша = 0,041 V 

‚а. 1,04V b. 0,97 V с. 1,11 V 
. 1,87 V 

. а. 0,56 V b. 0,52 V 


с. [312+] = 0,003 M, [Zn?*] = 1,60 M 


Zn(s) — Тп2+ (а) + 2е7 —> 
Тп2+(а4) + 2 е7 Zn(s) 


2+ 
81. ыш, = 4,2 х 10* 
[Sn I(red) 


83. 0,3762 
85. 1,038 V 


87. а, с evitariam a corrosão do ferro 


Fonte de 
voltagem 


voltagem mínima = 0,17 V 


91. oxidação: 2 Br (1) ——> Br(g) + 2 e 
redução: K() + e ——> K(i) 
93. oxidação: 2 Br () —— Brx(g) + 2 e. 
redução: КЎ) + e. —> К(/) 
95. a. anodo: 2 Br —> Br) + 2 e. 
catodo: 2 HO() + 2 е —— Hx(g) + 2 OH (ag) 
b. anodo: 2 І (aq) —> h(s) + 2 e 
catodo: Pb°* (aq) + 2 е —> Pb(s) 
c. anodo: 2 H,0(1) — O(g) + 4 Н (ад) + 4 e” 
catodo: 2 Н,0() + 2 е —> Hx(g) + 2 OH (ag) 


Fonte de 
voltagem 


Си(5) — Си? (ад) + 2е7 — 
Са?“ (aq) + 2e7 Cu(s) 


99. 1,8х 105 


101. 1,2 x 10 A 


103. 2 MnO, (aq) + 5 Zn(s) + 16 Н (ад) —> 
2 Мп? (aq) + 5 Zn?*(aq) + 8 H,0(1) 
34,9 mL 
105. O desenho deve mostrar que vários átomos de Al se 
dissolvem passando para a solução como íons Al'* e que 


107. 


109. 
111. 


113. 


115. 
117. 
119. 


121. 
123. 
125. 
127. 
129. 
131. 
133. 
135. 


vários íons Cu?! são depositados sobre a superficie de Al 
como Cu sólido. 


a. 68,3 mL 

b. náo pode ser dissolvido 
c. náo pode ser dissolvido 
0,25 


Não há reações emparelhadas que produzem mais do que 
cerca de 5 ou 6 V. 


а. 2,83 У 
b. 2,71 V 
c. 16h 
176 h 
0,71 V 


а. AG? = 461 kJ, K= 1,4 x 10%! 
b. AG? = 2,7 x 10° kJ, K = 2,0 x 10% 


МС 

51,3 % 

рН = 0,85 
0,83 М 

4,1 x 10°1, 
435 $ 

8,39 % de U 


A reação global da célula para ambas as células é 2 Cu” 
(aq) —> Си (ад) + Cu(s). A diferença entre os Eº é 
porque л = 1 para a primeira célula e n = 2 para a 
segunda célula. Para ambas as células, AG” = -35,1 kJ. 


137. a 


139. AG”, é positivo е E° «ma É negativo. 
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31. 


ә 
ә 


ue 
л 


37. 


39. 


41. 


TT 4 7 

а. 250 —> 2Не + “pTh 
23 22 

b. Th —> ¿He + 26 Ва 


2 0 214 p: 
с. 25рь —> Se + 24 Ві 


e. Сг + бе — йу 
Y 28 
so Th —— Не + 228 Ва 
э? 


228 0 228 
¿y Ac — ¡€ + 90 Th 


? 99 
Th —> 3He + “Ra 


а. Fr 
b. Se 
с. фе 
а. Se 


a. estável, a razão N/Z é próxima de 1, aceitável para 
átomos com baixo Z 


b. não é estável, a razão N/Z é muito alta para átomos 
com baixo Z 


с. não é estável, a razão N/Z é inferior a 1, 
demasiadamente baixa 


d. estável, a razão N/Z é aceitável para este Z 


Sc, V e Mn, cada um deles tem um número impar de 
prótons. Átomos com um número ímpar de prótons 
normalmente têm isótopos menos estáveis do que 
aqueles com um número par de prótons. 


a. decaimento beta 


b. emissão de pósitron 


43. 


45. 
47. 
49. 
51. 
53. 


53. 


55. 
857. 
59. 
61. 


63. 
65. 
67. 


69. 
71. 
73. 
75. 


с. emissão de pósitron 
d. emissão de pósitron 


a. Cs-125 
b. Fe-62 


2,37 x 10º anos 
0,57 g 
10,8 horas 
2,66 х 10° anos 
2,4 x 10º anos 
2,7 x 10º anos 
27 X 10º anos 
SU + in —> !#Хе + 305г + 2 (п 
iH + ¡H —> 5He + ¿n 
23 U + бп > 2920 


239 239 0 

92 U > әз Np + —1@ 

Y AU 

Np — Ри + Че 

249 ` ? ?5 ` ) 
Се + EC — 1046 + 4 п 


9,0 x 10% J 


a. defeito de massa = 0,13701 u energia de ligação = 
7,976 MeV/núcleon 


b. defeito de massa = 0,54369 u energia de ligação 
8,732 MeV/núcleon 


c. defeito de massa = 1,16754 u energia de ligação 
8,431 MeV/núcleon 


7,228 x 10" J/g U-235 

7,84 x 10% J/G H-2 
radiacáo: 25 J, queda: 370 J 
68 mi 


77. 


79. 


81. 
83. 
85. 
87. 
89. 
91. 
93. 
95. 
97. 


99. 


101. 


103. 
105. 
107. 


е 


ap y p 


a. |р + ¿Be ——> $Li + 3He 


1,03 х 10!! J/mol 


N А 5 479 
b. ¿Bi + Ni —> ¡Reg + dn 


1,141 х 101% J/mol 
. 133W + Se —> Ta 
7,59 х 101% J/mol 
Ru — le + ШР 
. 216Ва —> De + 219Fr 
А УЛП y ye + 58Cu 
10Ne > Se + ¡¡Na 
2,9 x 10º! emissões beta, 3700 Ci 
1,6 x 10? L 


4,94 х 10” kJ/mol 


7,72 MeV 

14N 

0,15 % 

1,24 х 107! átomos 


2,42 x 10!2m 


—0,7 MeV, não há nenhuma barreira coulombiana para a 
colisão com um nêutron. 


а. 1,164 x 101" kJ 
b. 0,1299 р 


U-235 forma Pb-207 em sete decaimentos a e quatro 
decaimentos 5, e Th-232 forma Pb-208 em seis 
decaimentos a e quatro decaimentos д. 

3,0 x 10º K 

Е > io Ne + је 

Nuclídeo А é mais perigoso porque a meia-vida é mais 
curta (18,5 dias) e por isso decai mais rapidamente. 


O тодо é usado pela glándula tireoide para produzir 

109. hormônios. Normalmente ingerimos iodo nos alimentos, 
o sal iodado especialmente. A glândula tireoide não pode 
distinguir entre o 10do estável e o radioativo, e vai 
absorver ambos. Os comprimidos de KI se comportam 
impedindo o iodo radioativo de entrar na tireoide. 
Quando uma pessoa toma KI, o 10do estável no 
comprimido é absorvido pela tireoide. Como o KI 
contém muito 10do estável, a glândula tireoide fica 
“cheia” е não pode absorver mais qualquer iodo — seja 
estável ou radioativo — pelas próximas 24horas. 
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35. а. alcano 
b. alqueno 
c. alquino 


d. alqueno 


37. CH,—CH,—CH,—CH,—CH,—CH,—CH, 
e ае 
CH; 
аа 
СН» 
CH; 
CH;—CH—CH—CH,—CH, 
CH; 
CH; 
CH;—CH;—C—CH;,—CH; 
СН» 


CH; 

CH, 
H;C—CH—CH,—CH— CH, 
CH; CH; 

CH, 
H;C—C—CH—CH, 
CH, СН; 


CH; 


39. a.náo 
b. sim 


c. sim 


41. 


43. 


d. não 

a. enantiômeros 

b. idênticas 

c. enantiômeros 

a. pentano 

b. 2-metilbutano 

c. 4-isopropil-2-metil-heptano 


d. 4-etil-2-metil-hexano 


CH :— CH; 
с ЕШ йй. 
CH, CH; 
d СНз 


49. 


51. 


53. 


55. 


. CH;CH,CH, + 5 O, ——> 3 CO, +4 H,O 

. CH¿CH,CH=CH, + 6 O, —> 4 CO, + 4 H,O 
2 CH==CH + 5 О, —> 4 СО, + 2H,0 
CH,CH,Br 

. CH¿CH,CH,Cl, CH¿CHCICH, 

. СНСЬВг 

H 


APTOS, 


| 
сн,—с—Сн,—С 
Сн, 
Cl 
CH;—C—CH; 
Сн, 
CH, =CH — СН» — CH, — СН, — CH; 
CH;—CH=CH—CH,—CH,—CH, 
CH;—CH,—CH=CH—CH,—CH,; 


a. 1-buteno 

b. 3,4-dimetil-2-penteno 
с. 3-isopropil-1-hexeno 

d. 2,4-dimetil-3-hexeno 
a. 2-butino 

b. 4,4-dimetil-2-hexino 
c. 3-isopropil-l-hexino 


d. 3,6-dimetil-4-nonino 


57. а. CH;—CH,—CH— C=C—CH,—CH,—CH; 
b. CH;—CH,;—CH 


CH—CH,—CH,—CH,—CH,—CH; 
CH; 
с. A "ИЕ 
Сн, 
CH, CH, 
d. CH, —CH=0—CHy—CH—CH—CH, 


CH,—CH; 

59, a. CH;—CH—CH—CH; 

cl cl 

CH; Br 

CH;—CH—CH—CH,—CH; 
CH, Br 
с. Ея 
Вг Вг 
CH; 


| 
d. сн,—сн—сн,—С—Сн, 
Сн, CI 
61. a. CH,=CH—CH, + Н, —> CH;—CH,—CH; 
b. ДЕ раа + Нн, =» 


=н; CH;—CH—CH,—CH, 
єн, 
с. CH;—CH—C=CH; +H, —> 
CH, CH; CH;—CH—CH—CH; 
сн, бн, 


63. a. metilbenzeno оп tolueno 
b. bromobenzeno 


c. clorobenzeno 


65. a. 3,5-dimetil-7-fenilnonano 
b. 2-fenil-3-octeno 
с. 4,5-dimetil-6-fenil-2-octino 

67. а. 1,4-dibromobenzeno ou p-dibromobenzeno 
b. 3-dietilbenzeno ou m-dietilbenzeno 


с. 1-cloro-2-fluorobenzeno ou o-clorofluorobenzeno 


69. а. CH;—CH—CH, b. Вг е. 


а. 


Вг CH;—CH—CH; 


73. a. 1-propanol 
b. 4-metil-2-hexanol 
c. 2,6-dimetil-4-heptanol 


d. 3-metil-3-pentanol 
75. а. CH;CH,CH,Br + НО b. si ia + H,O 


CH; 
CH; O 

с. CH¿CH,ONa + > Ho d. сн,-с—сн,-С—он 
CH; 


77. а. butanona 
b. pentanal 
c. 3,5,5-trimetil-hexanal 


d. 4-metil-2-hexanona 


OH 
H 


81. a. metilbutanoato 
b. ácido propanoico 
c. ácido 5-metil-hexanoico 


d. etilpentanoato 


Il 
83. a. CH;—CH,—CH,—CH,—C—O—CH,—CH; + H,O 
Ox чег 
HC CH; 
CH, 


85. a. etil propil éter 
b. etil pentil éter 
c. dipropil éter 
d. butil etil éter 
87. a. dietilamina 
b. metilpropilamina 
c. butilmetilpropilamina 
89. a. ácido-base, (CH;),)NH;'(ag) + Cl (aq) 
b. condensação, CH¿CH,CONHCH,CHs(ag) + НО 
с. ácido-base, CH;NH;'(ag) + Н$О (aq) 


| 
93. HO—C y ¿—CH,—OH 


95. 


97. 


99. 


101. 
103. 


а. 


b. 


с. 


. éster, 3-metilbutanoato de metila 
‚ éter, etil 2-metilbutil éter 


. aromático, l-et1l-3-metilbenzeno ou 


etilmetilbenzeno 


‚ alquino, 5-etil-4-metil-2-heptino 


‚ aldeído, butanal 


álcool, 2-metil-1-propanol 


. 5-1sobutil-3-metilnonano 
. 5-metil-3-hexanona 
. 3-metil-2-butanol 


‚ 4-etil-3,5-dimetil-1-hexino 


isômeros 
isômeros 


mesma 


558 g 


a. 


b. 


с. 


а. 


combustão 
substituição de alcano 
eliminação de álcool 


substituição aromática 


105. а. кыа йы 


CH; 
Pode existir como um estereoisômero 
CH; CH; 


b. CH;—CH=C—CH,—CH—CH, 


Pode existir como um estercoisômero 
с. H;C—CH=C—CH,—CH,;—CH; 
CH,CH,CH; 


Pode existir como um estereoisômero 


| 
107. 1. H;C—CH;—CH;—CH 
Aldeído 


2. нез ан 
Сеїопа 

3. H;C—CH=CH—O—CH, 
Alqueno, éter 

4. HC=CH—O—CH,—CH; 
Alqueno, éter 

5. HC=CH—CH,—0—CH; 
Alqueno, éter 
Alqueno, álcool 

7. ana п 


OH 
Alqueno, álcool 
8. H;C—CH;—CH =CH 


OH 


Alqueno, álcool 
9. H;C—CH,—C=CH, 


OH 
Alqueno, álcool 
10. ры эы, 
OH 


Alqueno, álcool 


11. H,C=CH—CH,—CH,—OH 
Alqueno, álcool 


109. 


111. 


113. 


115. 


Na forma ácida do ácido carboxílico, a retirada de 
elétrons pelo С=О aumenta a acidez. A base conjugada, 
o ânion carboxilato, é estabilizado por ressonância, de 
modo que os dois átomos de O são equivalentes e 
suportam a carga negativa da mesma forma. 


a. с O 
| f 
н “OH cao нс 
- O 
› j / 
H Cu OH H Eo 
N 
| О 
| HSO; 
CH;—CH—CH,—CH—CH, = 
| CH, 
CH,—CH,; | 
с ова 
CH;—CH; 
T 
с. ага + НВг — а. 
CH; CH; 


a.3:1 


b. Os átomos de hidrogénio 2° sáo mais reativos. А 
reatividade dos hidrogénios 2° em relação aos 
hidrogénios 1º é de 11 : 3. 


а E Cl 
HH Quiral 
Quiral 


CI—CH,—CH,—CH —CH; 


Cl 
Quiral 


117. A primeira etapa de propagação para F é muito rápida e 
exotérmica por causa da força da ligação H—F que se 
forma. Para o I, a primeira etapa de propagação é 
endotérmica e lenta porque a ligação H—I que se forma 
é relativamente fraca. 


119. i 


c~ ceno] 


CI—C=C—C trans d CICH,;—CH,CI 


Sem momento de dipolo 
а „© 
„С=С. 
cis Н Н СЬСНСН; Momento de dipolo 
121. CH, CH; 


H¿C—C—C—-CH, 
CH, CH; 


2,2,3,3-tetrametilbutano 
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31. е. ácido graxo saturado; 
d. esteroide 

33. a. ácido graxo saturado 
b. não é um ácido graxo 
c. não é um ácido graxo 


а. ácido graxo monoinsaturado 


35, OH 
| 
HC (CH), —(CH=CHCH;) О 


HO—CH + 3H,C (СН), —C—OH —> 
н 
OH 
О 


A сил бийни ЧЕНДЕ ОН; 
| о 
O кил 
носну, снусн=сн), (сн, сн, 
É esperado que о triglicerídio seja um óleo. 
37. a. monossacarídio; 
c. dissacarídio 
39. a. aldose, hexose 
b. aldose, pentose 
c. cetose, tetrose 
d. aldose, tetrose 
41. а. 5 
b. 3 


он 
H Он mos н 
H 
он H/>0 NH 
HO CH,OH 
OH OH 


Glicose Frutose 


HAN, | ji HC, | 


51. CH ¿EC 0H 
H,¿C HN 


53. 6, Ser-Gly-Cys, Ser-Cys-Gly, Gly-Ser-Cys, 
Gly-Cys-Ser, Cys-Ser-Gly, Cys-Gly-Ser 


H 
| | 1 | | 
55. Ев > шок 68 — 


Çh CH, 
OH 
OH 
H O 
| | | | 
ш жыла ж 
сн, Сн, 
OH 
OH 


+ H,0 


о у ТЇ 
57. а. ааа жасо жы. 


н: (н СН, 
сн, сн, SH 
LO 1 
NH, CH, 

O H O H O 


| | | | 
b. „ые жола жылы жайы 


бн, єн, бн, 
OH  H;C—CH SH 
CH; 


| 
| |” Es 
SH нс—{н OH 
CH; 


59. terciária 


61. primária 


63. а. А; 
с. Т 
N С М С 
/ “с^ Sy y “с^ NH 
отео 
i 2 б 2 
y gr Н NÉ “ын, 


67. ACATGCG 
69. 154 códons, 462 nucleotídeos 


71. 


73. 


79. 
81. 


а. ргоїеїпа 

b. carboidrato 

с. lipídio 

Um códon é constituído por três nucleotídeos. Um 
códoncodifica para um aminoácido específico, enquanto 


umgene codifica para uma proteína inteira. 


Plana triangular 


H | Ф 
/ GO Angular 


Plana triangular 
Tetraédrica 


valina, leucina, isoleucina, fenilalanina 


Gly-Arg-Ala-Leu-Phe-Gly-Asn-Lys-Trp-Glu-Cys 


OH OH 


b. OH OH 


83. Como a temperatura aumenta, a entropia é favorável para 


desenrolar-se e uma cadeia se torna dominante. Ao 
resfriar, a entalpia favorável para formar ligações de 
hidrogênio entre as bases emparelhadas é dominante. 


85. Quando о nucleotídeo timina falso é adicionado ao DNA 
que está replicando, a cadeia não pode continuar a se 
formar porque o grupo —N=N"*=NH no açúcar evita 
ligações fosfato futuras. 

87. Vas = 47,6, K, = 1,68 

89. H,¡N"CH,COO + Н” == 

(H¿N*CH,COOH [HAJ/[A] = 2, 
H;N“CH,COO == 
H;)NCH,COO + Н" [HAJMA ] = 0,4,pH = 6,0 


91. Um códon de três bases codifica para um único 
aminoácido. Se há apenas três bases, poderia haver 27 
arranjos diferentes de códons de três bases. Portanto, 
você poderia, teoricamente, codificar os 20 aminoácidos 
diferentes necessários. 


Capítulo 22 

17. а. +4 
b. +4 
GA 


19. Ca;AL(SIO,); 
21. 4 


23. os tetraedros ficam isolados, ortossilicatos 


25. anfibólio ou estrutura de cadeia dupla; Ca”, Mg”, Fe”, 
АГ" 


27. 950g 


29. NCI, tem um par isolado que falta а BCL,, dando-lhe uma 
forma piramidal triangular, em oposição à forma plana 
triangular de BCl.. 


31. a. 6 vértices, 8 faces 


33. 


35. 


37. 


39. 


41. 


b. 12 vértices, 20 faces 


. а 


b 


с. 
. a. 


closo-Boranos têm a fórmula B,H, e formam poliedros 
totalmente fechados, nido-boranos têm a fórmula B,H,.« 
e consistem em uma gaiola faltando um vértice, e 
aracno-boranos têm a fórmula B,H,.. e consistem em 
uma gaiola em que faltam dois ou três vértices. 


Grafita consiste em folhas ligadas covalentemente que 
são mantidas uma em relação a outra por interações 
fracas, o que permite a elas deslizar umas sobre as outras. 
O diamante não é um bom lubrificante, porque é um 
sólido covalente, reticulado, extremamente forte, em que 
todos os átomos de carbono estão covalentemente 
ligados. 


O carvão vegetal ativado é constituído por partículas 
finas, em vez de um pedaço de carvão vegetal e, 
consequentemente, tem uma área superficial muito 
maior. 


Carbetos ¡iónicos são constituídos de carbono, geralmente 
sob a forma do íon carbeto, С,27, e metais de baixa 
eletronegatividade, tais como os metais alcalinos e 
alcalinoterrosos. Carbetos covalentes são constituídos de 
carbono e não metais ou metaloides de baixa 
eletronegatividade, tais como o silício. 


a. sólido — gás 
b. gás — líquido — sólido 
с. sólido — gás 


. CO(g) + CuO(s) ——> COs(g) + Cu(s) 

‚ 8105) + 3 C(s) —> SiC(s) + 2 CO(g) 
S(s) + CO(g) —> COS(g) 

+2 b. +4 с. +4/3 


47. A fixação do nitrogênio refere-se à conversão de N, em 
um composto contendo nitrogênio. 


49. O fósforo branco é constituído de moléculas de P, em 
uma forma tetraédrica com os átomos nos vértices do 
tetraedro. Este alótropo é instável por causa da tensão a 
partir dos ângulos de ligação. O fósforo vermelho é 
muito mais estável porque uma ligação do tetraedro é 
quebrada, permitindo aos átomos de fósforo fazerem 
cadeias com ângulos de ligação que são menos 
tensionados. 


51. salitre: 13,86 % de N em massa 
salitre do chile: 16,48 % de N em massa 


53. HN; tem um ЛС, positivo, o que significa que ele se 
decompõe espontaneamente em Н» e N; à temperatura 
ambiente. Não há nenhuma temperatura em que o HN; 
será estável. O AH; é positivo e o AS; é negativo, de 
modo que o AG”, será sempre negativo. 

55. а. NH¿NOx(aq) + calor ——> №0(0) + 2 Н„О(!) 

b. 3 NO(g) + ЊО() —> 2 HNO«(I) + NO(g) 
с. 2 PCL + Ое) — 2 POCI(1) 
57. NO7, NO7, Ny, №Н; +, NH,* 
:Cl: ¿Cl :Cl: 
59. :1—Р—С]: @—рР—]: 
©: 
Piramidal triangular  Bipiramidal triangular 
61. CO(NH») + 2H,0 —> (NH¿),CO, 
14 g 

63. O P,Os se forma se houver apenas uma quantidade 
limitada de oxigênio disponível, enquanto o Р.О, Irá se 
formar com maiores quantidades de oxigênio. 


65. 


67. 


69. 


71. 
73. 


75. 


77. 


79. 


81. 
83. 


85. 


А principal fonte de oxigênio é o fracionamento do ar, 
pela qual o ar é resfriado e liquefeito, e o oxigênio é 
separado dos outros componentes. 


a. superóxido 
b. óxido 
c. peróxido 
Inicialmente, o enxofre líquido torna-se menos viscoso 
quando aquecido, porque os anéis S têm maior energia 
térmica, que supera as forças intermoleculares. Acima de 
150 °С os anéis se quebram, e os anéis quebrados se 
emaranham uns nos outros, fazendo com que a 
viscosidade aumente. 

а. 4 х 10 р b. 40 х 107! g 


aquecimento 
2 FeS(s) ==, 


SIOL 


2 FeS(s) + So(g) 


a. +2, linear 
b. +6, octaédrica 
c. +6, piramidal de base quadrada 


CL(g) + 2 Br (aq) —— 2 Cl (ag) + Br!) 
Agente oxidante: Cl, 
Agente redutor: Br 


Não, não há HF suficiente para dissolver todo o S10,. O 
HF é o reagente limitante. 1,6 g de SiO.. 


8 kg de linhito, 40 kg de betume 


O cloro é muito mais eletronegativo que o 10do, 
permitindo que ele retire um elétron e se ionize em 
solução muito mais facilmente. 


а. velocidadenci/velocidadeç, = 1,395 


87. 
89. 


91. 


93. 
95. 


97. 


99. 


р. velocidadeyc/velocidadeyr = 0,7407 
с. уеіосіӢайенс/уеІосійайенц = 1,873 
4 Na,0, + 3 Fe — 4 Na,0) F FezO, 


O comprimento de ligacáo das espécies O, aumenta 
quando elétrons são adicionados, porque eles são 
adicionados ao orbital antiligante y*. O? é 
diamagnético. 


2,0 mol de ligações C—C, 715 kJ/mol, 6,9 x 10? kJ/mol. 
Este valor calculado a partir da energia de ligação é 
muito baixo porque não inclui as atrações de van der 
Waals entre os átomos de carbono que não estão 
diretamente ligados uns aos outros. 


—50 kJ/mol 
а. —13,6 kJ/mol 


b. —11,0 kJ/mol 
с. —24,8 kJ/mol 


FeO, é o mais exotérmico porque tem o estado de 
oxidação mais elevado e, portanto, é capaz de oxidar 
mais CO, por mol de Fe. 


. О=с=с=с=0 b. sp 
. —92 kJ/mol 
7,6 x 10722 b. 1,2 x 1078 
‚ [МН = 0,009 М, [N5Hs = 0,0025 M, 


[N>H¿?*] = 7,0 x 107 М 


101. O ácido é 


a. HOT N= N —OH 


е а base é 


HN = "O. 
O ácido é mais fraco do que o ácido nitroso, por causa 
da doação de elétron por ressonância nas estruturas 
contribuintes, como 


AN 


J Ф 


-OH 


с. .. 


A base é mais fraca do que a amônia, por causa da 
retirada de elétrons pelo grupo nitro eletronegativo. 


103. A ligação tripla no nitrogênio é muito mais forte do que a 
ligação dupla no oxigênio; por isso é muito mais difícil 
de quebrar. Isto faz com que seja menos provável que a 
ligação no nitrogênio será quebrada. 


105. O di-hidrogenofosfato de sódio (NaH,PO,) pode atuar 
como uma base fraca ou um ácido fraco. Pode-se fazer 
um tampão misturando-o com Na,HPO, ou com NazPO,, 
dependendo do pH desejado da solução-tampão. 


107. F é extremamente pequeno e por isso existe uma grande 
força motriz para preencher o octeto por adição de um 
elétron, dando um estado de oxidação —1. Outros 
halogênios têm acesso aos orbitais d, o que permite mais 
hibridização e opções de estado de oxidação. 


109. SO; não pode ser um agente de redução, porque o estado 
de oxidação do S é +6, o estado de oxidação mais 
elevado possível para o S. Agentes de redução precisam 
ser capazes de oxidar. O SO; pode ser um agente de 
redução ou um agente de oxidação, porque o estado de 
oxidação do S é +4. 


Capítulo 23 


15. 


17. 
19. 


23. 


25. 


27. 


29. 


Os metais são normalmente opacos, bons condutores de 
calor e eletricidade, e são dúcteis e maleáveis. Isto 
significa que podem ser transformados em fios e 
achatados em folhas. 


alumínio, ferro, cálcio, magnésio, sódio, potássio 


Fe: hematita (Fe,O;), magnetita (Fe;0,) 
Hg: cinábrio (HgS) 

У: vanadinita [Pbs(VO,)CI], carnotita 
[K(UO)JAVO4), · 3 H20] 

Nb: columbita [Fe(N,03),] 


. MgCOx(s) + calor ——> MgO(s) + CO(g) 
Ме(ОН),(5) + calor ——> MgO(s) + H20(g) 


O fundente é um material que irá reagir com a ganga de 
modo a formar uma substáncia com um ponto de fusáo 
baixo. MgO é o fundente. 


A hidrometalurgia é utilizada para separar os metais a 
partir de minérios, dissolvendo seletivamente o metal em 
uma solução, filtrando as impurezas e, em seguida, 
reduzindo o metal para sua forma elementar. 


O processo Bayer é um processo hidrometalúrgico pelo 
qual o ALO, é dissolvido seletivamente, deixando outros 
óxidos como sólidos. A forma solúvel do alumínio é 
АКОН). 


O ferro como ро еѕропјоѕо contém muitos pequenos 
buracos nas partículas de ferro que são produzidos pelo 
oxigênio que escapa quando o ferro é reduzido. O ferro 
em pó atomizado por água possui partículas mais lisas е 
mais densas do que quando o pó é formado a partir do 
ferro fundido. 


31. 


33. 


35. 


37. 


39. 


41. 


43. 


45. 
47. 


а. 50 % de Cr, 50 % de V em mol; 50,5 % de Cr, 49,5 % 
de V em massa 


b. 25 % de Fe, 75 % de V em mol; 26,8 % de Fe, 73,2 % 
de V em massa 


с. 25 % de Cr, 25 % de Fe, 50 % de V em mol; 24,8 % 
de Cr, 26,6 % de Fe, 48,6 % de V em massa 


Cr e Fe sáo muito próximos um do outro em massa, de 
modo que seus respectivos ralos atómicos sáo 
provavelmente suficientemente parecidos para formar 
uma liga. Além disso, ambos formam estruturas cúbicas 
de corpo centrado. 

A: sólido, 20 % de Cr, 80 % de Fe 

B: líquido, 50 % de Cr, 50 % de Fe 

A: sólido (20 % de Co e 80 % de Cu global. Duas fases: 
uma é a estrutura de Cu com 4 % de Co, e a outra éa 
estrutura de Co com 7 % de Cu. Haverá mais da estrutura 
de Cu). 

B: sólido (estrutura de Co), 90 % de Co, 10 % de Cu 

С iria preencher buracos intersticiais; Mn е Si 
substituiriam o Fe. 

a. Mo,N 

b. CrH, 

a. zinco 

b. cobre 


c. manganês 
—19,4 kJ/mol 


Quando o Cr é adicionado ao aço, ele reage com o 
oxigênio no aço para evitar que enferruje. Uma liga de 


49. 


51. 


53. 


55. 


57. 
59. 
61. 


63. 


65. 


Cr-aço é usada em qualquer situação em que o aço pode 
ser facilmente oxidado, tal como quando ele entra em 
contato com água. 


rutilo: 33,3 % de Ti em mol, 59,9 % de Ti em massa 


ilmenita: 20,0 % de Ti em mol, 31,6 % de Ti em massa 


O titânio tem que ser fundido a arco em uma atmosfera 
inerte, porque a elevada temperatura e o fluxo de elétrons 
fariam com que o metal se oxidasse em atmosfera 
normal. 


Т1О» é o produto industrial mais importante de titânio e é 
frequentemente usado como um pigmento na tinta 
branca. 


O processo Bayer é um processo hidrometalúrgico usado 
para separar ALO; de outros óxidos. O ALO; é 
dissolvido seletivamente por NaOH concentrado, a 
quente. Os outros óxidos são removidos na forma de 
sólidos, e o ALO; precipita a partir da solução quando a 
solução é neutralizada. 


cobalto e tungstênio 
3,3 kg de Fe, 2,0 kg de Ti 


Quatro átomos circundam um buraco tetraédrico e seis 
átomos circundam um buraco octaédrico. O buraco 
octaédrico é maior porque está rodeado por um número 
maior de átomos. 


Mn tem mais um elétron orbital disponível para ligação 
do que o cromo. 


Atomos ferromagnéticos, assim como os 
paramagnéticos, têm elétrons desemparelhados. 
Entretanto, nos átomos ferromagnéticos, estes elétrons se 


alinham com seus spins orientados na mesma direção, o 
que resulta em um campo magnético permanente. 


67. A carga nuclear dos últimos três é relativamente elevada 
por causa da série dos lantanídeos em que a subcamada 
4f se situa entre eles e os outros seis metais do grupo. 

69. а. 16,0 cm 
b. 4,95 cm 
с. 14% 

71. 2% 

73. 54x 10 

75. Primeiro, torrefação para formar o óxido. 

4 CoAsS(s) + 9 O(g) —> 
4 CoO(s) + 4 502) + Ass06(s) 
Em seguida, redução do óxido com coque. 
CoO(s) + C(s) —> Cols) + CO(g) 
Os óxidos de arsênio são relativamente voláteis e podem 
ser separados, mas eles são venenosos. 

77. Au e Ag são encontrados na forma elementar, por causa 
de sua baixa reatividade. Na e Ca são metais do grupo 1 
e do grupo 2, respectivamente, e são altamente reativos 
quando eles facilmente perdem seus elétrons de valência 
para alcançar octetos. 

Capítulo 24 

17. а. [Аг] 4534, [Ar] 3d 


b. [Ar] 45230, [Ar] 3 
с. [Kr] 55%4d", [Кг] 5s!4d! 
а. [Хе] 6524/1454, [Хе] 4/1552 


19. 


21. 


23. 


25. 


27. 


29. 


31. 


‚+5 

<7 

. +4 

‚ +3,6 

. +2,6 

. +2,4 

. +1,2 

‚ hexa-aquacromo(III) 

‚ tetracianocuprato(II) 

. sulfato de pentaminobromoferro(III) 
‚ cloreto de aminotetra-aqua-hidroxicobalto(III) 
‚ [Сг(ҸН,),]* 

. Ks[Fe(CN)] 

‚ [Cu(en)(SCN),|] 

‚ [РЄН,О): [РЕСІ] 


. [Co(NH3)(CN )3], triamimotricianocobalto(IIT) 
. [Cr(en)3]**, tris(etilenodiamina)cromo(III) 
о о N—O 
Xx / 
N O 
НМ | „МН; НМ, | NH; 
AR MR 
н, | ONH; нум | “ҹн, 
NH; NH; 
[Fe(H,0)5C1]C1-H,O, cloreto de penta-aquacloroferro(II) 


mono-hidratado 
[Fe(H,0),CL]:2 H,O, tetra-aquadicloroferro(I!) di- 
hidratado 


b, c, e 


35. а. 3 


b. Nenhum isômero geométrico. 


NH, NH, 
OC», | «CO OC, | “CO 


37. a. AN AN 
Fac Mer 


LS Z Na 
b. Pd Pd 
É IÓN 
Cl CO OC Cl 
Cis Trans 


39. о isômero cis é oticamente ativo 
41. a. A 4 


E E E 
43. 163 kJ/mol 


45. [Со(СМ№),]? — 290 nm, incolor 
[Co(NH3)6]* — 440 nm, amarela 
[CoF;]”” —— 770 nm, verde 


47. fraco 
49. a.4 
b. 3 


c. 1 


51. 3 
53. porfirina 


55. А água é um ligante de campo fraco que forma um 
complexo de spin alto com a hemoglobina. Como a 
desoxiemoglobina é campo fraco, ela absorve luz de 
comprimento de onda grande e parece azul. A 
ox1iemoglobina é um complexo de spin baixo e absorve а 
luz de comprimento de onda pequeno; por isso, o O, tem 
que ser um ligante de campo forte. 

57. а. [Ar] 4s!3dº, [Ar] 30, [Ar] 34°, [Ar] За? 
b. [Ar] 45'3d!º, [Ar] 3d"º, [Ar] 3а? 
59. a. нн b. ¡== | с. с.а 
H 

61. [МА,В,С,]| todos cis; A transe Be C cis; B trans e A e С 
cis; С trans e А e В cis; todos trans. 
[MA,B:C | terá isômeros fac-mer. 
[MAB,C;] terá isômeros fac-mer. 
[МАВ;С,] terá isômeros fac-mer. 
[MA:B,C | terá isômeros fac-mer. 
[МА»ВС›] terá isômeros fac-mer. 
[МА,ВС, | terá isômeros fac-mer. 
[MABC)] terá AB isômeros cis-trans. 
[MAB,C] terá AC isômeros cis-trans. 
[MA,BC] terá BC isómeros cis-trans. 
[MABC,] terá AB isômeros cis-trans. 


63. [Oxs dl 
{ 
ltn, | AN 
Fe ох 
| 
ОХ _/ 


, іѕӧтегоѕ óticos 


Al A E paramagnético 


1 HO _ _ 2 H,O 3 H,O 
NH3, |_Cl иы] „МН, ыы „МН; 
u u u 
-i N A“ Nm A al 
CI” | CNH; cr | “d CIT H,O 
H,O H,O СІ 
4 H,O 5 Но 
RU „КЧ. 
NH; H,O Ho” | Cr 
Cr NH; 


Somente a estrutura 3 é quiral. 
Esta é sua imagem especular. 


H,O 
МНз | NH; 


^^ 
H,O С! 


69. Cl Р(СН;)» 
/ 
рі 


a cgi 
Cl P(CH3)s 
cis-diclorobis (trimetil fosfina) platina(IT) 


А АЯ 
(CH3)3P Cl 
trans-diclorobis (trimetil fosfina) platina(IT) 
71. а2 
2 
== ===> ==: d, -y e dy 
ds € dyz 


c. NiS vai se dissolver mais facilmente na solução de 
amônia porque a formação do íon complexo é 
favorável, removendo íons Ni? a partir da solução e 
permitindo que mais NiS se dissolva. 


75. Preparamos uma solução que contém [МС] e [MBrs]” 
e observamos se quaisquer íons complexos que contêm 
tanto Cl como Br se formam. Se isto ocorrer, fica 
demonstrado que estes complexos são lábeis. 


77. pH=10,1 
79. Aub 


Apêndice IV: 


Respostas dos Exercícios de Revisão 


Capítulo 13 


A[H,05] эме! 
A = —440 х 10° M/s 


АП» ] 

At 
13.2. a. Velocidade = k[CHCL,][C1]'2. (Reações de ordem 
fracionária não são comuns, mas são ocasionalmente 


13.1. 


= 440 x 10° M/s 


observadas.) 

b. 3,5 M” $! 
13.3. 5,78 x 10° M 
13.4. 0,0277 М 
13.5. 1,64 x 10º М 
13.6. 79,2 s 


13.7. 2,07 x 10% 
то! • $ 


13.8. 6,13 х 1074 
mol • s 


13.9. 2А + В — А,В 
Velocidade = k[A]? 


Capítulo 14 
3 4 
14.1. к = С? [M0] 
[C3H8] [O2] 


14.2. 2,1 x 108 


14.3. Exercício de Revisão Adicional 1,4 x 10? 


Е) 


[Ch] 

14.4. К. = —— 
[HCIJ"[O)] 

14.5. 9,4 

14.6. 1,1 x 10% 


14.7. O. = 0,0196 
A reação avança para a esquerda. 


14.8. 0,033 М 


14.9. [N>] = 4,45 x 10° М 
[О] = 4,45 x 10? М 
[NO] = 1,1 х 107 M 


14.10.[N,0,] = 0,005 M 
[NO] = 0,041 M 


14.11.P, = 0,0027 atm 
Pe, = 0,0027 atm 
Pia, = 0,246 айп 


14.12.1,67 x 107 M 
14.13.6,78 х 10% M 


14.14.А adição de Br, aumenta a concentração de Br,, 
causando um deslocamento para a esquerda (para longe 
do Br,). A adição de BrNO aumenta a concentração de 
BrNO, causando um deslocamento para a direita. 


14.15.A diminuição de volume faz com que a reação se 
desloque para a direita. O aumento de volume faz com 
que a reação se desloque para a esquerda. 


14.16.Se a temperatura aumenta, a reação se desloca para a 
esquerda. Se diminui a temperatura, a reação se desloca 
para a direita. 


Capítulo 15 


15.1. а. O H,O doa um próton para o CsHsN, tornando-o ácido. 
A base conjugada, portanto, é o OH”. Uma vez que o 
C;H;N aceita o próton, ele é a base e transforma-se no 
ácido conjugado, C¿H;¿NH”. 


b. Um vez que o HNO, doa um próton para H,O, ele é o 
ácido, tornando o NO; a base conjugada. Uma vez 
que HO é o aceitador de prótons, ele é a base е 
transforma-se no ácido conjugado, Н;О”. 


15.2. a. Uma vez que [НО] < [ОН], a solução é básica. 


b. [H,0]= 1,0 х 107 M 
Solução neutra. 


с. [H0] = 1,2 x 10% M 
Uma vez que [НО] > [ОН], a solução é ácida. 


15.3. a. 8,02 (básica) 
b. 11,85 (básica) 


15.4.4,3 x 10º M 
15.5.9,4 x 10° М 
15.6.3,28 

15.7. 2,72 

15.8. 1,8 x 10% 
15.9. 0,85 % 
15.10.4,0 х 107 M 


15.11.[ОН-] = 0,020 M 
pH = 12,30 
15.12.[ОН-] = 1,2 х 102 M 
pH = 12,08 


15.13.a. base fraca 
b. pH neutro 
15.14.9,07 
15.15.a. pH neutro 
b. ácido fraco 
c. ácido fraco 
15.16.a. básica 
b. ácida 
c. pH neutro 
d. ácida 
15.17.3,83 


15.18.[SO,?] = 0,00386 M 
pH = 1,945 


15.19.5,6 x 10 М 


Capítulo 16 

16.1. 4,44 

16.1. Exercício de Revisão Adicional 3,44 

16.2.9,14 

16.3.4,87 

16.3. Exercício de Revisão Adicional 4,65 

16.4. 9,68 

16.4. Exercício de Revisão Adicional 9,56 

16.5. x00E1;cido hipocloroso (HCIO); 2,4 g de NaCIO 
16.6. 1,74 


16.7. 18,08 

16.8. 2,30 x 10% M 
16.9. 5,3 x 10 
16.10.1,21 x 10°М 


16.11.О ЕеСО,; vai ser mais solúvel em uma solução ácida do 
que o PbBr,, porque o íon СО»? é um ânion básico, ao 
passo que o Br é a base conjugada de um ácido forte 
(HBr) e é, portanto, pH neutro. 


16.12.0 > K,.; portanto, se forma um precipitado. 
16.13.2,9 x 10° M 
16.14.a. AgCl precipita primeiro; [NaCl] = 7,1 x 10° М 


b. [Ag] é 1,5 x 10% М quando o PbCl, começa a 
precipitar, e [Pb] é 0,085 М. 


16.15.9,6 х 10ºM 


Capítulo 17 


17.1. a. positivo 
b. negativo 
C. positivo 
17.2. a. -548 J/K 
b. AS, é negativo. 
с. AS, 


univ 


é negativo, e a reação não é espontânea. 
17.2. Exercício de Revisão Adicional 375 K 
17.3. AG = 101,6 x 10° J 
Portanto, a reação é espontânea. Uma vez que tanto o AH 


como o AS são negativos, quando a temperatura aumenta 
AG vai se tornar mais positivo. 


17.4.—153,2 JK 


17.5. AG”, = 36,3 kJ 
Uma vez que AG”, é negativo, a reação é espontánea 
nesta temperatura. 


17.6. AG”, = 42,1 kJ 
Uma vez que o valor de AG”, na temperatura reduzida é 
mais negativo (ou menos positivo) (é -36,3 kJ), a reação 
é mais espontánea. 


17.7. AG”, = —689,6 kJ 
Uma vez que AG”, é negativo, а reação é espontánea 
nesta temperatura. 


17.7. Exercício de Revisão Adicional АС°,= —689,7 kJ 
(а 25°) 
O valor calculado para AG”, a partir dos valores 
tabelados (-689,6 kJ) é o mesmo, com uma diferença de 
um no dígito menos significativo que o valor calculado 
usando a equação para AGº.. 
AGº, = —649,7 kJ (a 500,0 К) 
Você não poderia calcular AG”, a 500,0 K usando valores 
tabelados de AG”, porque os valores tabelados de energia 
livre são calculados a uma temperatura padrão de 298 K, 
muito menor do que 500 K. 


17.8. +107,1 kJ 


17.9. AG”, =-129 kJ 
А reação é mais espontânea sob estas condições do que 
em condições normais, porque AG”, é mais negativo do 
que AGº.. 


17.10.-10,9 kJ 


Capítulo 18 


18.1. 2 Cr(s) + 4Н (ад) ——> 2 Cr** (aq) + 2 HXg) 
18.2. Cu(s) + 4 H*(aq) + 2 NO; (aq) — 
Cu?* (ag) + 2 NO(g) + 2 H,0(1) 
18.3. 3 CIO (ag) + 2 Cr(OH); (ag) + 20H (ag) —> 
3 Cl (aq) + 2CrO? (aq) + 5 Н›О() 


18.4. +0,60 V 
18.5. a. A reação será espontânea como está escrita. 
b. A reação não será espontânea como está escrita. 


18.6. AG” = 3,63 x 10°] 
Uma vez que AG”? é negativo, a reação é espontánea. 


18.7. 4,5 x 10º 


18.8. 1,08 V 
18.9. Anodo: 2 НО() —> Ое) + 4H*(aq) + 4e” 
Catodo: 2 H30(1) + 2е —— Hx(g) + 20H (ag) 


18.10.6,0 x 10! min 


Capítulo 19 


19.1. Po —> "Pb + “He 
19.2. а. 250 —> Th + 3He 
Th —> % Pa + Le 
“Pa —> Ac + 3He 
b. Ма —> Ме + Je 
с. kr + Se — Вг 
19.2. Exercício de Revisão Adicional Emissão pósitron 
(8K —> Аг + Le) ou captura de elétron 
40 0 40 
(19K + „е > 18AT) 
19.3. a. emissão de pósitron 
b. decaimento beta 


c. emissão de pósitron 


19.4. 10,7 anos 
19.5. = 964 anos 


Não, o teor de C-14 sugere que o pergaminho é de cerca 
de 1000 d.C., e não 500 a.C. 


19.6. 1,0 x 10º anos 


19.7. Defeito de massa = 1,934 u 
Energia de ligação nuclear = 7,569 MeV/núcleon 


Capítulo 20 


20.1. MAN. Y 
20.2. 3-metil-hexano 
20.3. 3,5-dimetil-heptano 
20.4. 2,3,5-trimetil-hexano 
20.5. a. 4,4-dimetil-2-pentino 
b. 3-etil-4,6-dimetil-l-hepteno 


20.6. a. 2-metilbutano 


H CH, 


аз 
| 
A 
| 
A 
| 
A 
| 
—@ 
| 
es 
pS 
т 
т 
| 
A —O-—T 
| 
—A 
| 
—С) 
| 
I—O—xH 
1. 
— 


b. 2-cloro-3-metilbutano 
H CH; H cHs E H 
H=C=C=C==C —H + HO — H=C=C=C=C-—H 


H H ннан 


20.7. a. O álcool reage сот um metal ativo. 


l 
CH¿CH,OH + Na —> CH,CH,ONa + —H, 


- 


b. reação de desidratação 


H CH;H H єн, 
н_є—є—С—Он O, H—C—C=C—H + H,O 
ннн H H 
Capítulo 21 


21.1. A frutose exibe isomeria ótica. Ela contém três átomos 
de carbono quirais. 


1 
CHCH OH + Na —> CH¿CH,0ONa + > Ho 


21.2. 
Н CH;H H CH; 
11 н.5О, | | 

ЕТТ" ——> e Жыны + HO 

н H H H H 

Capítulo 22 

22.1. KAISi,O, 

22.2.x=2 


22.3. Ortossilicato (ou neossilicato): cada um dos dois íons Be 
tem uma carga de 2+ para um total de 4+, e a unidade 
S1O, tem uma carga de 4—. 


22.4. Inossilicato (ou piroxeno): Ca e Mg cada um tem uma 
carga de 2+ para um total de 4+ e a unidade 51,0, tem 
uma carga de 4- (duas unidades SiO;?). 


22.5.2 H,S(g) + 3 Оҳо) — 2 H,O(g) + 850,0) 
S muda do estado de oxidação —2 para +4. 


22.6. O estado de oxidação para o Cl é +7 no CIO, e —1 no 
СГ. 


22.7. L(s) + 5 Е›(е) — 2 1Е;О(е) 


22.8. А geometria eletrônica é tetraédrica, e a forma é angular 
para o ІСІ. 


22.9. A geometria eletrônica é octaédrica para o BrFs, e a 
geometria molecular é piramidal quadrada. 


22.10.0 número de oxidação muda de —1 para 0 na oxidação 
do Cl no НСІ para Cl, e de +5 para +4 na redução do Cl 
по NaClO; para ClO,. O agente de oxidação é oONaCIO,, 
e o agente de redução é o НСІ. 


Capítulo 23 


23.1. A 50 mol % de Ni e 1000 °С, esta é uma fase sólida com 
metade dos átomos de Ni e metade de Cu. 


23.2. Em 50 % molar de Ni e 1400 *C, esta é uma fase líquida 
com metade dos átomos de Ni e metade de Cu. 


23.3. A 900 °С e 60 % molar de Cr, esta é uma regiáo de duas 
fases com mais cristais cúbicos de face centrada, ricos 
em Ni, do que cristais cúbicos de corpo centrado, ricos 
em Cr. A fase rica em Ni é de 42 % molar de Cre 58 % 
molar de Ni. A fase rica em Cr é de 94 % molar de Cre 6 
% molar de Ni. 


23.4. A 900 °С e 98 % molar de Cr %, esta é uma regiáo de 
fase única com 100 % molar dos cristais cúbicos de 
corpo centrado ricos em Cr contendo 2 % de Ni. 


Capítulo 24 
24.1 [Xe] 6824/7 "5d 
24.2. [Кг] 55°4 ou [Кг] 4@ 


24.3. sulfato de pentaminocarbonilmanganês(II) 


24.4. tetracloroplatinato(II) de sódio 


24.5. O íon complexo de [Cr(H,0);C1;]' se encaixa na fórmula 
geral MA;B;, o que resulta em isômeros fac e mer. 


СІ ü H,O + 
H20; Hal Cla Cl 
“Cr Cr. 
H,O Cl H,O Cl 
= H,O Е H0O 
Fac Mer 


24.6. O ligante oxalato é um pequeno ligante bidentado, de 
modo que terá de ocupar duas posições adjacentes (cis) 
do octaedro. Há três maneiras de organizar os dois 
ligantes NH; e dois ligantes СТ nas quatro posições 
restantes. Um deles tem os dois МН; e os dois CI em 
posições cis (isômero cis). O outro tem os ligantes NH; 
em um arranjo trans com ambos СТ em posições cis 
(isômero trans-amino). O terceiro tem os dois ligantes 
МН; cis e os ligantes CF trans (isômero trans-cloro). 


o q [o NH | Cl 
Cl, | AS, СІ, | у H3N lin, | AN 
Co ох Со ох Со ох 
” | DM #7 | y. ” | / 
HN cl HNº | 
NH; NH; Cl 
Isómero cis Trans (em NH4) Trans (em Cl”) 


24.7. Os dois isómeros fac e mer são sobreponíveis (girando 
180º) sobre suas imagens especulares, de modo que 
nenhum deles é oticamente ativo. 


24.8.288 kJ/mol 
24.9. cinco elétrons desemparelhados 


24.10.um elétron desemparelhado 


Glossário 


acelerador linear Acelerador de partículas, em que uma 
partícula carregada é acelerada em um tubo evacuado por uma 
diferença de potencial entre as extremidades do tubo ou pela 
alternância de cargas em seções do tubo. (19.10) 


ácido carboxílico Ácido orgânico que contém o grupo 
funcional —COOH. (15.2, 20.11) 


ácido de Lewis Átomo, íon ou molécula que é um receptor de 
pares de elétrons. (15.11) 

ácido diprótico Ácido que contém dois prótons ionizáveis. 
(15.4) 


ácido forte Ácido que se ioniza completamente em solução. 
(15.4) 


ácido fraco Ácido que não se ioniza completamente na água. 
(15.4) 


ácido graxo Ácido carboxílico com uma longa cauda 
hidrocarbônica. (21.2) 


ácido monoprótico Ácido que contém apenas um próton 
1onizável. (15.4) 

ácido poliprótico Ácido que contém mais de um próton 
10nizável e que os libera sequencialmente. (15.9) 


ácido triprótico Ácido que contém três prótons ionizáveis. 
(15.4) 


agente quelante O ligante de coordenação de um quelato. 
(24.3) 


alcaloide Bases orgânicas encontradas nas plantas; 
frequentemente são venenosas. (15.2) 


álcool Membro de uma família de compostos orgânicos que 
contêm um grupo funcional hidroxila (—ОН). (20.9) 


aldeído Membro da família de compostos orgánicos que 
contêm um grupo funcional carbonila (С=О) ligado a dois 
grupos R, um dos quais sendo um átomo de hidrogênio. 
(20.10) 


aldose Açúcar que é um aldeído. (21.3) 


aluminossilicatos Membros de uma família de compostos em 
que os átomos de alumínio substituem os átomos de silício em 
alguns dos sítios da rede de silício da estrutura da sílica. (22.3) 


amido Polissacarídio que consiste em unidades de glicose, que 
são unidas por ligações a-glicosídicas; o principal meio de 
armazenamento de energia das plantas. (21.3) 


aminoácidos Compostos orgânicos que contêm um átomo de 
carbono, chamado de carbono a, ligado a quatro diferentes 
grupos: um grupo amina, um grupo R, um grupo ácido 
carboxílico e um átomo de hidrogênio. (21.4) 


amônia NH;, o composto de cheiro forte em que o nitrogênio 
apresenta seu estado de oxidação mais baixo (-3). (22.6) 


ampere (A) A unidade do SI de corrente elétrica; 1 A = 1 C/s. 
(18.3) 


análise qualitativa Maneira sistemática de determinar os íons 
presentes em uma solução desconhecida. (16.7) 


análise quantitativa Maneira sistemática de determinar as 
quantidades de substâncias em uma solução desconhecida. 


(16.7) 


anfotérico ou anfótero Capaz de agir como ácido ou como 
base. (15.3) 


anodo O eletrodo de uma célula eletroquímica ocorre 
oxidação; os elétrons se afastam do anodo. (18.3) 


aracno-boranos Boranos com a fórmula B,H,., que 
consistem em uma gaiola de átomos de boro à qual faltam dois 
ou três vértices. (22.4) 


autoionização Processo pelo qual a água age como ácido e 
base consigo mesma. (15.4) 


azida de hidrogênio Composto de nitrogênio e hidrogênio 
com uma proporção maior entre hidrogênio e nitrogênio do 
que a amônia ou a hidrazina. (22.6) 


base de Lewis Átomo, íon ou molécula que doa pares de 
elétrons. (15.11). 


base forte Base que se dissocia completamente em solução. 
(15.7) 


base fraca Base que se ioniza apenas parcialmente na água. 
(15.7) 


bateria alcalina Bateria de célula seca que utiliza meias 
reações ligeiramente diferentes em um meio básico. (18.7) 


bateria de célula seca Bateria que não contém grande 
quantidade de água líquida, utilizando frequentemente a 
oxidação do zinco е a redução do MnO, para fornecer corrente 
elétrica. (18.7) 


bateria de chumbo-ácido Bateria que emprega a oxidação do 
chumbo e a redução do óxido de chumbo (IV) em ácido 
sulfúrico para fornecer corrente elétrica. (18.7) 


bateria de íons de lítio Bateria que produz corrente elétrica na 
forma de movimento de íons de lítio, do anodo para o catodo. 
(18.7) 


bateria de níquel-cádmio (NiCad) Bateria que consiste em 
um anodo composto de cádmio sólido e um catodo composto 
de N1O(OH)s em uma solução de KOH. (18.7) 


bateria de níquel-hidreto de metal (NiMH) Bateria que 
utiliza a mesma reação catódica da bateria NiCad, mas uma 
reação anódica diferente: a oxidação do hidrogênio em uma 
liga metálica. (18.7) 


benzeno dissubstituído Benzeno em que dois átomos de 
hidrogênio foram substituídos por outros átomos. (20.7) 


bicamada lipídica Estrutura em dupla camada feita de 
fosfolipídios ou glicolipídios, em que as cabeças polares das 
moléculas interagem com o meio ambiente, e as caudas 
apolares, uma com a outra; um componente de muitas 
membranas celulares. (21.2) 


bidentado Descreve ligantes que doam dois pares de elétrons 
ao metal central. (24.3) 


bimolecular Um estágio intermediário em uma reação que 
envolve duas partículas, tanto da mesma espécie quanto de 
espécies diferentes, as quais colidem e formam produtos. 
(13.6) 


bioquímica O estudo da química que ocorre nos organismos 
vivos. (21.1) 


boranos Compostos constituídos de boro e hidrogênio. (22.4) 


bronze Liga de cobre e estanho que vem sendo utilizada há 
milhares de anos. (23.5) 


buraco octaédrico Espaço que existe no meio de seis átomos 
em duas folhas adjacentes de átomos agrupadas 
compactamente em uma rede cristalina. (23.4) 


buraco tetraédrico Espaço que existe diretamente acima do 
ponto central de três átomos de metal em agrupamento 
compacto em um plano e um quarto átomo metálico localizado 
diretamente acima do ponto central no plano adjacente em 
uma rede cristalina. (23.4) 


cadeias randômicas Seções da estrutura secundária de uma 
proteína que têm padrões menos regulares do que as hélices a 
ou folhas pregueadas 5. (21.5) 


calcinação Aquecimento de um minério para decompô-lo e 
liberar um produto volátil. (23.3) 


capacidade de tamponamento Quantidade de ácido ou base 
que pode ser adicionado a um tampão, sem destruir sua 
eficiência. (16.3) 


captura de elétron A forma de decaimento radioativo que 
ocorre quando um núcleo assimila um elétron de um orbital 
interno. (19.3) 


carbetos covalentes Compostos binários constituídos de 
carbono combinado com não metais ou metaloides de baixa 
eletronegatividade. (22.5) 


carbetos iônicos Compostos binários constituídos de carbono 
combinado com metais de baixa eletronegatividade. (22.5) 


carbetos metálicos Compostos binários constituídos de 
carbono combinado com metais que têm uma rede metálica 
com buracos pequenos o suficiente para encaixar átomos de 
carbono. (22.5) 


carboidrato Um  poli-hidroxialdeido ou uma poli- 
hidroxicetona. (21.3) 


carboidrato complexo Outro termo para um polissacarídio, 
baseado no fato de que ele é constituído por muitos açúcares 
simples. (21.3) 


carvão ativado Partículas de carbono muito finas com alta 
área superficial. (22.5) 


carvão mineral Combustível negro, sólido, com alto teor de 
carbono; o produto da decomposição de material vegetal 
antigo. (22.5) 


carvão vegetal Combustível semelhante ao carvão mineral, 
feito pelo aquecimento da madeira na ausência de ar. (22.5) 


catalisador Substância que não é consumida em uma reação 
quimica, mas aumenta a velocidade da reação, fornecendo um 
mecanismo alternativo no qual a etapa determinante da 
velocidade tem uma energia de ativação menor. (13.7) 


catálise heterogênea Catálise na qual o catalisador e os 
reagentes existem em fases diferentes. (13.7) 


catálise homogênea Catálise em que o catalisador existe na 
mesma fase dos reagentes. (13.7) 


catodo O eletrodo de uma célula eletroquímica onde ocorre 
redução; os elétrons fluem em direção ao catodo. (18.3) 


célula a combustível Célula voltaica que utiliza a oxidação do 
hidrogênio e a redução do oxigênio, formando água, para 
fornecer corrente elétrica. (18.7) 


célula eletrolítica Célula eletroquímica que utiliza corrente 
elétrica para forçar uma reação química não espontánea. (18.3) 


célula eletroquímica Dispositivo em que uma reação química 
ocorre, ou é forçada a ocorrer, por uma corrente elétrica. (18.3) 


célula voltaica (galvânica) Célula eletroquímica que produz 
corrente elétrica a partir de uma reação química espontânea. 


(18.3) 


celulose Um polissacarídio, que consiste em unidades de 
glicose unidas por ligações f-glicosídicas; o principal 
componente estrutural das plantas e a substância orgânica mais 
abundante na Terra. (21.3) 


cetona Membro da família dos compostos orgânicos que 
contém um grupo funcional carbonila (С=О) ligado a dois 
grupos R; nenhum dos dois é um átomo de hidrogênio. (20.10) 


cetose Açúcar que é uma cetona. (21.3) 


ciclotron Acelerador de partículas em que uma partícula 
carregada é acelerada em um tubo anular evacuado por uma 
voltagem alternada aplicada a cada metade semicircular do 
anel. (19.10) 


closo-boranos Boranos que têm a fórmula BH, e geram 
uma forma icosoédrica total. (22.4) 


códon Sequência de três bases de um ácido nucleico que 
codifica um aminoácido. (21.6) 


complementar Capaz de emparelhamento preciso; em 
particular, as bases dos ácidos nucleicos. (21.6) 


complexo ativado (estado de transição) Estado intermediário 
de alta energia entre reagente e produto. (13.5) 


complexo de campo forte Íon complexo em que о 
desdobramento do campo cristalino é grande. (24.5) 


complexo de campo fraco Íon complexo em que o 
desdobramento do campo cristalino é pequeno. (24.5) 


complexo de spin alto Íon complexo com ligantes de campo 
fraco que têm o mesmo número de elétrons desemparelhados 
que o íon metálico livre. (24.5) 


complexo de spin baixo Їоп complexo com ligantes de campo 
forte que têm menos elétrons desemparelhados do que o íon 
metálico livre. (24.5) 


composto de coordenação Composto neutro produzido 
quando um íon complexo se combina com um ou mais 
contraíons. (24.3) 


compostos inter-halogénios Classe de compostos covalentes 
que contém dois halogénios diferentes. (22.9) 


constante de acidez ou constante de ionização dos ácidos 
(Ka) A constante de equilíbrio da reação de ionização de um 
ácido fraco; utilizada para comparar as forcas relativas de 
ácidos fracos. (15.4) 


constante de basicidade ou constante de ionização da base 
(К) A constante de equilíbrio da reação de ionização de uma 
base fraca; utilizada para comparar as forças relativas de bases 
fracas. (15.7) 


constante de equilíbrio (K) A razão, no equilíbrio, entre as 
concentrações dos produtos de uma reação elevadas a seus 
coeficientes estequiométricos e as concentrações dos reagentes 
elevadas a seus coeficientes estequiométricos. (14.3) 


constante de Faraday (F) А carga em coulombs de 1 mol de 
elétrons: 
р 96485C | (18.5) 


mol de e 


constante de formação (К) A constante de equilíbrio 
associada a reações para a formação de íons complexos. (16.8) 


constante de velocidade (k) Constante de proporcionalidade 
da lei de velocidades. (13.3) 


constante do produto de solubilidade (Ку) Expressão do 
equilibrio de uma equação química que representa a 


dissolução de um composto iónico ligeira a moderadamente 
solúvel. (16.5) 


constante do produto iônico da água (K,) A constante de 
equilíbrio da autoionização da água. (15.5) 


contador de cintilação Dispositivo para a detecção de 
radioatividade utilizando um material que emite luz 
ultravioleta ou visível, em resposta à excitação por partículas 
energéticas. (19.5) 


contador Geiger-Miiller Dispositivo empregado para detectar 
radioatividade e que utiliza átomos de argônio que ficam 
1onizados na presença de partículas energéticas produzindo um 
sinal elétrico. (19.5) 


contração dos lantanídeos Tendência à uniformização do 
tamanho dos átomos na terceira e na quarta fileiras de 
transição devido à blindagem ineficaz dos elétrons do subnível 


f. (04.2) 
coque Sólido formado pelo aquecimento do carvão mineral na 


ausência de ar e que consiste principalmente em carbono e 
cinza. (22.5) 


corrente elétrica Fluxo de carga elétrica. (18.3) 


corrosão Oxidação gradativa e quase sempre indesejada de 
metais a qual ocorre quando eles são expostos a agentes 
oxidantes no meio ambiente. (18.9) 


cromossomo Estruturas contendo DNA que ocorrem nos 
núcleos das células vivas. (21.6) 


datação com radiocarbono Uma forma de datação 
radiométrica baseada no isótopo C-14. (19.6) 


datação radiométrica Técnica empregada para estimar a 
idade de rochas, fósseis ou artefatos, e que depende da 


presença de isótopos radioativos e seu decaimento previsível 
com o tempo. (19.6) 


decaimento alfa (a) Forma de decaimento radioativo que 
ocorre quando um núcleo instável emite uma partícula 
constituída de dois prótons e dois nêutrons. (19.3) 


decaimento beta (f) Forma de decaimento radioativo que 
ocorre quando um núcleo instável emite um elétron. (19.3) 


defeito de massa A diferença de massa entre o núcleo de um 
átomo e o somatório das partículas separadas que constituem o 
núcleo. (19.8) 


definições de Arrhenius (de ácidos e bases) Definições de 
um ácido como uma substância que produz íons Н” em 
solução aquosa, e de uma base como uma substância que 
produz íons OH” em solução aquosa. (15.3) 


definições de Bronsted-Lowry (de ácidos e bases) 
Definições de um ácido como doador de prótons (íon Н?) e de 
uma base como receptor de prótons. (15.3) 


dextrorrotatório Capaz de girar o plano de polarização da luz 
em sentido horário. (20.3) 


diamante Forma elementar do carbono com uma estrutura 
cristalina que consiste em átomos de carbono conectados a 
outros quatro átomos de carbono nos vértices de um tetraedro, 
criando um sólido covalente reticular. (22.5) 


diferença de potencial Medida da diferença de energia 
potencial (geralmente em joules) por unidade de carga 
(coulombs). (18.3) 


dímero Produto que se forma a partir da reação de dois 
monômeros. (20.14) 


dipeptídio Dois aminoácidos ligados. (21.4) 


dissacarídeo Carboidrato composto de dois monossacarídios. 
(21.3) 


dosímetro de filme na forma de crachá Dispositivo para 
monitorar a exposição à radiação e que consiste em filme 
fotográfico mantido em um pequeno estojo que fica preso por 
um alfinete a um tecido. (19.5) 


efeito do íon comum А tendência de um íon comum em 
diminuir a solubilidade de um composto iônico, ou em 
diminuir a ionização de um ácido fraco ou de uma base fraca. 
(16.2) 


eficiência biológica relativa (EBR) Fator de correção que, 
multiplicado pela dose de exposição à radiação em rad, 
permite obter a dose em rem. (19.11) 


elementos do grupo principal Os elementos encontrados nos 
blocos s ou р da tabela periódica, cujas propriedades tendem a 
ser previsíveis com base em sua posição na tabela. (22.2) 


Eletrodo Padrão de Hidrogênio (EPH) Meia célula que 
consiste em um eletrodo de platina inerte imerso em HCl 1 М 
com hidrogênio gasoso, a 1 atm, borbulhando na solução; 
utilizado como um padráo, com um potencial da célula igual a 
zero. (18.4) 


eletrólise Processo pelo qual a corrente elétrica é usada para 
forçar a ocorrer uma reação redox que, de outra forma, não 
ocorre espontaneamente. (18.8) 


eletrometalurgia O uso da eletrólise para produzir metais a 
partir de outros compostos. (23.3) 


emissão de pósitrons Forma de decaimento radioativo que 
ocorre quando um núcleo instável emite um pósitron. (19.3) 


emissão de raios gama (y) Forma de decaimento radioativo 
que ocorre quando um núcleo instável emite radiação 


eletromagnética de frequência extremamente alta. (19.3) 


enantiômeros (isômeros ópticos) Duas moléculas que não 
são imagens especulares sobreponíveis uma da outra. (20.3, 
24.4) 


energia de ativação Barreira de energia em uma reação 
química que tem que ser vencida para os reagentes serem 
convertidos em produtos. (13.5) 


energia livre de formação () A variação da energia livre 
quando 1 mol de um composto se forma a partir de seus 
elementos constituintes em seus estados padrão. (17.7) 


energia livre de Gibbs (G) Função de estado termodinâmico 
relacionada com a entalpia e entropia pela equação G = H — 
TS; sistemas químicos tendem a uma menor energia livre de 
Gibbs, também chamada de potencial químico. (17.5) 


energia nuclear de ligação Quantidade de energia que seria 
necessária para quebrar o núcleo em seus núcleons 
componentes. (19.8) 


entropia Função termodinâmica que é proporcional ao 
número de maneiras energeticamente equivalentes para dispor 
os componentes de um sistema para atingir um estado 
particular; uma medida da randomização da energia ou da 
dispersão da energia em um sistema. (177.3) 


entropia molar padrão (5°) Medida da energia dispersa em 
um mol de uma substância a uma determinada temperatura. 
(17.6) 


enzima Catalisador bioquímico feito de proteina, que aumenta 
a velocidade de reações bioquímicas. (13.7, 21.4) 


equação de Arrhenius Equação que relaciona a constante de 
velocidade de uma reação com temperatura, com energia de 
ativação e com o fator de frequência; р – дт. (13.5) 


equação de Henderson-Hasselbalch Equação utilizada para 

calcular facilmente o pH de uma solução-tampão a partir da 

concentração inicial dos componentes do tampão, supondo que 

a aproximação de que “x é pequeno” seja válida: 
[base] 


pH = pk, + log — 
[ácido] 


equação nuclear Equação que representa processos nucleares, 
como a radioatividade. (19.3) 


escória Em pirometalurgia, a solução líquida residual que é 
formada entre o fundente e a ganga; geralmente um material 
de silicato. (23.3) 


éster Família de compostos orgânicos com a estrutura geral R 
— COO—R. (20.11) 


estereoisómeros Moléculas em que os átomos sáo ligados na 
mesma ordem, mas tém um arranjo espacial diferente. (20.3, 
24.4) 


esteroide  Lipídio composto de quatro anéis de 
hidrocarbonetos fundidos. (21.2) 


estrutura primária A sequência de aminoácidos em uma 
cadeia proteica. (21.5) 


estrutura quaternária Maneira pela qual as subunidades se 
encaixam em uma proteina multimérica. (21.5) 


estrutura secundária Padrões periódicos regulares ou 
repetitivos no arranjo de cadeias proteicas. (21.5) 


estrutura terciária Inclinações e dobras em larga escala 
produzidas por interações entre os grupos R dos aminoácidos 
que estão separados por grandes distâncias na sequência linear 
de uma cadeia proteica. (21.5) 


etapa determinante da velocidade Etapa em um mecanismo 
de reação que ocorre muito mais lentamente do que qualquer 


uma das outras etapas. (13.6) 


etapa elementar Etapa individual de um mecanismo de 
reação. (13.6) 


éter Membro da família de compostos orgânicos com a forma 
R—0—R”. (20.12) 


fator de frequência O número de vezes que os reagentes 
alcançam a energia de ativação por unidade de tempo. (13.5) 


fator exponencial Número entre zero e um que representa a 
fração de moléculas que têm energia suficiente para superar a 
barreira de ativação em uma dada aproximação. (13.5) 


ferromagnético Estado de um átomo ou íon que é fortemente 
atraído por um campo magnético externo. (23.5) 


fertilizante Material que contém grande quantidade de 
nitrogênio ou fósforo e que é utilizado para aumentar o 
crescimento de plantas. (22.6) 


fissão nuclear O desdobramento do núcleo de um átomo, 
resultando em uma gigantesca liberação de energia. (19.7) 


folha 5 pregueada Padrão de estrutura secundária de uma 
proteína que ocorre quando uma cadeia de aminoácidos é 
estendida e forma um padrão em zigue-zague. (21.5) 


força eletromotriz (fem) Força que resulta no movimento de 
elétrons devido a uma diferença de potencial. (18.3) 


força forte Das quatro forças fundamentais da física, aquela 
que é a mais forte, mas age sobre a menor distância; a força 
forte é responsável por manter unidos os prótons e nêutrons no 
núcleo de um átomo. (19.4) 


fórmula estrutural Fórmula molecular que mostra como os 
átomos de uma molécula estão conectados ou ligados uns aos 
outros. (20.3) 


fosfina PH,, gás venenoso, incolor, que exala cheiro de peixe 
podre e tem um estado de oxidação —3 para o fósforo. (22.6) 


fosfolipídio Composto de estrutura semelhante a um 
triglicerídio, mas com um ácido graxo substituído por um 
grupo fosfato. (21.2) 


fosforescência Emissão de longa duração de luz que às vezes 
acompanha a absorção de luz por certos átomos e moléculas. 
(19.2) 


fósforo branco Alótropo instável do fósforo que consiste em 
moléculas de P, em uma forma tetraédrica, com os átomos de 
fósforo nos vértices do tetraedro. (22.6) 


fósforo negro Alótropo do fósforo com uma estrutura 
semelhante à da grafita; a forma termodinamicamente mais 
estável. (22.6) 


fósforo vermelho Alótropo do fósforo de estrutura semelhante 
à do fósforo branco, mas com uma das ligações entre dois 
átomos de fósforo, no tetraedro, quebrada; o fósforo vermelho 
é mais estável do que o fósforo branco. (22.6) 


fulerenos Aglomerados de carbono, como o Ceo, ligados em 
formas quase esféricas contendo desde 36 até mais de 100 
átomos de carbono. (22.5) 


fundente Em pirometalurgia, material que reage com a ganga, 
formando uma substância com um baixo ponto de fusão. 
(23.3) 


fundição Forma de torrefação em que o produto é liquefeito, o 
que auxilia na separação. (23.3) 


fusão a arco Método em que o metal sólido é fundido com um 
arco de uma fonte elétrica de alta voltagem em uma atmosfera 
controlada para evitar oxidação. (23.5) 


fusão nuclear Combinação de dois núcleos leves formando 
um mais pesado. (19.9) 


ganga Os minerais indesejáveis que são separados a partir de 
minérios específicos. (23.3) 


gene Sequência de códons no interior de uma molécula de 
DNA que codifica uma proteína simples. (21.6) 


glicogênio Forma altamente ramificada de amido. (21.3) 


glicolipídio Triglicerídio composto de um ácido graxo, uma 
cadeia hidrocarbônica e uma molécula de açúcar como seção 
polar. (21.2) 


gordura insaturada Triglicerídio com uma ou mais ligações 
duplas na cadeia hidrocarbônica; as gorduras insaturadas 
tendem a ser líquidas à temperatura ambiente. (21.2) 


gordura saturada Triglicerídio sem ligações duplas na cadeia 
hidrocarbônica; as gorduras saturadas tendem a ser sólidas à 
temperatura ambiente. (21.2) 


gráfico de Arrhenius Representação gráfica do log natural da 
constante de velocidade (In k) em função do inverso da 
temperatura em kelvins (1/7) e que produz uma reta com 
inclinação de —E,/R e uma interseção com o eixo y em In А. 
(13.5) 


grafita Forma elementar do carbono que consiste em folhas 
planas de átomos de carbono, ligados na forma de anéis 
hexagonais interligados e mantidos unidos por forças 
intermoleculares, que podem deslizar facilmente umas sobre 
as outras. (22.5) 


grupo carbonila Grupo funcional que consiste em um átomo 
de carbono formando uma ligação dupla com um átomo de 
oxigênio (С=О). (20.10) 


grupo fenila Anel benzênico tratado como substituinte. (20.7) 


hélice a Padráo de estrutura secundária de uma proteína que 
ocorre quando uma cadeia de aminoácidos é cuidadosamente 
enrolada em forma de uma bobina com as cadeias laterais se 
estendendo para fora. (21.5) 


hexose Acúcar com seis carbonos. (21.3) 


hidrazina N,H,, composto de nitrogênio e hidrogênio em que 
o nitrogênio tem um estado de oxidação negativo (-2). (22.6) 


hidrocarboneto insaturado Hidrocarboneto que inclui uma 
ou mais ligações duplas ou triplas. (20.5) 


hidrocarboneto saturado Hidrocarboneto que não contém 
ligações duplas na cadeia de carbono. (20.4) 


hidrocarbonetos alifáticos Compostos orgânicos em que os 
átomos de carbono se unem em cadeias lineares ou 
ramificadas. (20.3) 


hidrogenação A adição catalisada de hidrogênio a ligações 
duplas de um alqueno produzindo ligações simples. (13.7) 


hidrólise Desdobramento de uma ligação química com água, 
resultando na adição de H e OH aos produtos. (21.3) 


hidrometalurgia O uso de uma solução aquosa para extrair 
metais de seus minérios. (23.3) 


intermediários de reação Espécies que são formadas em uma 
das etapas de um mecanismo de reação e consumidas em 
outras. (13.6) 


íon complexo Íon que contém um íon metálico central ligado 
a um ou mais ligantes. (16.8, 24.3) 


íon hidrónio H;O*, o íon formado a partir da associação de 
uma molécula de água com um íon H* doado por um ácido. 


(15.3) 


isomerismo cis-trans Outro termo para o isomerismo 
geométrico; os isómeros cis têm o mesmo grupo funcional no 
mesmo lado de uma ligação, e os isômeros trans têm o mesmo 
grupo funcional em lados opostos de uma ligação. (20.5) 


isomerismo geométrico Forma de estereoisomerismo que 
envolve a orientagáo de grupos funcionais em uma molécula 
que contém ligações incapazes de girar. (20.5) 


isómeros de coordenação Isómeros de íons complexos que 
ocorrem quando um ligante coordenado troca de posição com 
o contraíon não coordenado. (24.4) 


isômeros de ligação Isômeros de íons complexos que ocorrem 
quando alguns ligantes se coordenam ao metal de diferentes 
maneiras. (24.4) 


isômeros estruturais Moléculas com a mesma fórmula 
molecular, mas diferentes estruturas. (20.3, 24.4) 


isómeros geométricos Para íons complexos, isômeros que 
resultam quando os ligantes ligados ao metal têm um arranjo 
espacial diferente. (24.4) 


isômeros ópticos Duas moléculas que são imagens 
especulares não sobreponíveis uma da outra. (20.3, 24.4) 


latão Liga de uso amplo que contém cobre e zinco. (23.5) 


lei da ação das massas Relação entre a equação química 
balanceada e a expressão da constante de equilibrio. (14.3) 


lei de velocidade Relação entre a velocidade de uma reação e 
a concentração dos reagentes. (13.3) 


lei de velocidade integrada Relação entre as concentrações 
dos reagentes em uma reação química e o tempo. (13.4) 


levorrotatório Capaz de girar a luz polarizada em sentido 
anti-horário. (20.3) 


liga Material metálico que contém mais de um elemento. 
(23.4) 


liga intersticial Liga em que átomos pequenos, geralmente 
não metálicos, se encaixam entre os átomos metálicos de um 
cristal. (23.4) 


liga substitucional Liga em que um átomo metálico é 
substituído por outro na estrutura cristalina. (23.4) 


ligação covalente coordenada A ligação formada quando um 
ligante doa elétrons a um orbital vazio de um metal em um íon 
complexo. (24.3) 


ligação éster Ligações que se formam entre um ácido 
carboxílico e um álcool para formar um éster, como as dos 
triglicerídios. (21.2) 


ligação glicosídica Ligação entre carboidratos e que resulta de 
uma reação de desidratação. (21.3) 


ligação peptídica Ligação que se forma entre a extremidade 
da amina de um aminoácido e a extremidade carboxílica de 
outro. (21.4) 


ligante Molécula neutra ou íon neutro que age como base de 
Lewis com o íon de metal central em um íon complexo. (16.8, 
24.3) 


lipídio Membro da classe de compostos bioquímicos que são 
insolúveis em água, mas solúveis em solventes apolares, e que 
incluem os ácidos graxos, os triglicerídios e os esteroides. 
(21.2) 


lixiviação Processo pelo qual um metal é separado de uma 
mistura pela dissolução seletiva na solução. (23.3) 


massa crítica Quantidade de um isótopo radioativo necessária 
para produzir uma reação de fissão autossustentada. (19.7) 


mecanismo de reação Série de etapas químicas individuais 
pelas quais ocorre uma reação química global. (13.6) 


meia célula Metade de uma célula eletroquímica em que 
ocorre oxidação ou redução. (18.3) 


meia-vida (t,») Tempo necessário para a concentração de um 
reagente ou para a quantidade de um isótopo radioativo cair à 
metade de seu valor inicial. (13.4) 


metalurgia A parte da química que inclui todos os processos 
associados a mineração, separação e refino de metais, e a 
subsequente produção de metais puros e misturas de metais 
chamadas de ligas. (23.1) 


metalurgia do pó Processo pelo qual componentes metálicos 
são produzidos a partir de metal em pó. (23.3) 


metalurgia extrativa Processo pelo qual um metal elementar 
tem que ser extraído dos compostos nos quais esse metal é 
encontrado. (23.3) 


mineral Sólido inorgânico cristalino homogêneo, de 
ocorrência natural. (22.2) 


minério Rocha que contém alta concentração de um mineral 
específico. (23.2) 


mistura racêmica Mistura equimolar de dois isômeros ópticos 
que não gira o plano de polarização da luz. (20.3) 


modelo de colisão Modelo de reações químicas em que uma 
reação ocorre após uma colisão suficientemente energética 
entre duas moléculas de reagentes. (13.5) 


molécula orgânica Molécula que contém carbono combinado 
com diversos outros elementos, incluindo hidrogênio, 


nitrogênio, oxigênio ou enxofre. (20.1) 


molécula quiral Molécula que não é sobreponível à sua 
imagem especular e, dessa forma, apresenta isomerismo 
óptico. (20.3) 


molecularidade Número de partículas reagentes envolvidas 
em uma etapa elementar. (13.6) 


monodentado Descreve ligantes que doam apenas um par de 
elétrons ao metal central. (24.3) 


monossacarídio Os carboidratos mais simples, com três a oito 
átomos de carbono e apenas um aldeído ou um grupo cetona. 
(21.3) 


nanotubos Estruturas tubulares longas, que consistem em 
anéis de Cs interligados. (22.5) 


negro de fumo Forma em pó finamente dividido do carbono. 
(22.5) 


neutro Estado de uma solução, no qual as concentrações de 
H,O" e OH” são iguais. (15.4) 


nido-borano Boranos que têm a fórmula B,H,., e consistem 
em uma gaiola de átomos de boro aos quais falta um vértice. 
(22.4) 


núcleons Partículas que compõem o núcleo, que são os 
prótons e os nêutrons. (19.4) 


nucleotídios Unidades individuais que constituem os ácidos 
nucleicos; cada um consiste em um grupo fosfato, um açúcar e 
uma base nitrogenada. (21.6) 


nuclídeo Isótopo particular de um átomo. (19.3) 


número de coordenação (valência secundária) O número de 
moléculas ou íons diretamente ligados ao átomo de metal em 


um íon complexo. (24.3) 


números mágicos Certos números de núcleons (N ou Z= 2,8, 
20, 28, 50, 82, e N = 126) que conferem ao núcleo uma 
estabilidade excepcional. (19.4) 


ordem de reação (n) Número na lei de velocidade que 
determina como a velocidade depende da concentração dos 
reagentes. (13.3) 


ordem global O somatório das ordens de todos os reagentes 
de uma reação química. (13.3) 


ortossilicatos Silicatos em que os íons SiO,* tetraédricos 
ficam isolados. (22.3) 


ozônio Oz, um alótropo do oxigênio que é um gás 
diamagnético tóxico, azul, com forte odor. (22.7) 


par conjugado ácido-base Duas substâncias relacionadas 
entre $1 pela transferência de um próton. (15.3) 


partícula alfa (a) Partícula de baixa energia liberada durante 
o decaimento alfa; equivalente a um núcleo de He-4. (19.3) 


partícula beta ($) Partícula de energia média liberada durante 
o decaimento beta, equivalente a um elétron. (19.3) 


pH O negativo do log da concentração de H;O' em uma 
solução; a escala de pH é uma maneira compacta de 
especificar a acidez de uma solução. (15.4) 


pirometalurgia Técnica de metalurgia extrativa em que o 
calor é usado para extrair um metal de seu mineral. (23.3) 


pirossilicatos Silicatos em que dois íons SiO,” tetraédricos 
compartilham um vértice. (22.3) 


piroxénios Silicatos em que íons SiO,” tetraédricos se ligam, 
formando cadeias. (22.3) 


poder de ionização Capacidade que a radiação tem de ¡onizar 
outras moléculas e átomos. (19.3) 


poder de penetração Capacidade da radiação de penetrar a 
matéria. (19.3) 


polidentado Descreve ligantes que doam mais de um par de 
elétrons ao metal central. (24.3) 


polímero de adição Polímero no qual os monômeros 
simplesmente se ligam, sem a eliminação de nenhum átomo. 
(20.14) 


polímero de condensação Polímero formado pela eliminação 
de um átomo ou de um pequeno grupo de átomos (geralmente 
água) entre pares de monômeros durante a polimerização. 
(20.14) 


polipeptídio Cadeia de aminoácidos unidos por ligações 
peptídicas. (21.4) 


polissacarídio Molécula longa, semelhante a uma cadeia, 
composta de muitas unidades de monossacarídios ligados. 
(21.3) 


ponte salina Tubo em forma de U invertido contendo um 
eletrólito forte como o КМО, que liga duas meias células, 
permitindo um fluxo de íons que neutraliza o acúmulo de 
carga. (18.3) 


ponto de equivalência O ponto em uma titulação, no qual o 
soluto adicionado reage completamente com o soluto presente 
na solução; para titulações ácido-base, o ponto no qual a 
quantidade de ácido é estequiometricamente igual à 
quantidade de base na solução. (16.4) 


ponto final O ponto de mudança de pH em que um indicador 
muda de cor. (16.4) 


porcentagem de ionização Concentração de ácido ¡onizado 
em uma solução dividida pela concentração inicial do ácido 
multiplicada por 100 %. (15.6) 


pósitron Partícula liberada na emissão de pósitrons; igual, em 
massa, a um elétron, mas oposto em carga. (19.3) 


potencial da célula (fem da célula) (Ecam) Diferença de 
potencial entre o catodo e o anodo de uma célula 
eletroquímica. (18.3) 


potencial padrão da célula (fem padrão) () O potencial da 
célula de um sistema no estado padrão (concentração do soluto 
І М e pressão parcial do reagente gasoso 1 atm). (18.3) 


precipitação seletiva Processo que envolve a adição de um 
reagente a uma solução que forma um precipitado com um dos 
íons dissolvidos, mas não com os outros. (16.6) 


princípio de Le Châtelier Princípio que afirma que, quando 
um sistema químico em equilibrio é perturbado, o sistema 
desloca-se no sentido que minimiza a perturbação. (14.1) 


processo Claus Processo industrial para a obtenção de enxofre 
pela oxidação do sulfeto de hidrogênio. (22.8) 


processo de contato Método industrial para a produção do 
ácido sulfúrico. (22.8) 


processo espontâneo Processo que ocorre sem a contínua 
intervenção externa. (17.2) 


processo Frasch Processo industrial para a recuperação de 
enxofre que utiliza água superaquecida para liquefazer os 
depósitos de enxofre na crosta terrestre e trazer o enxofre 
fundido até a superficie. (22.8) 


processo Haber-Bosch O processo industrial para a produção 
de amônia a partir de nitrogênio e hidrogênio gasosos. (22.6) 


processo Ostwald Processo industrial empregado па 
preparação industrial de ácido nítrico. (22.6) 


proteína fibrosa Proteina com uma estrutura relativamente 
linear; as proteínas fibrosas tendem a ser insolúveis em 
soluções aquosas. (21.5) 


proteína globular Proteína que se dobra em uma forma quase 
esférica, de modo que as cadeias laterais polares ficam 
orientadas para fora, e suas cadeias laterais apolares, para o 
interior; as proteínas globulares tendem a ser solúveis em 
água. (21.5) 


quartzo Cristal de silicato que tem fórmula unitária SiO}. 
(22.3) 


quelato Íon complexo que contém um ligante bidentado ou 
polidentado. (24.3) 


química orgânica O estudo de compostos baseados no 
carbono. (20.1) 


quociente de reação (0,) A razão, em qualquer ponto da 
reação, entre as concentrações dos produtos de uma reação 
elevadas a seus coeficientes estequiométricos e as 
concentrações dos reagentes elevadas a seus coeficientes 
estequiométricos. (14.7) 


radioatividade Emissão de partículas subatômicas ou de 
radiação eletromagnética de alta energia pelos núcleos 
instáveis de certos átomos. (19.1) 


radioativo Estado dos átomos instáveis que emitem partículas 
subatômicas ou radiação eletromagnética de alta energia. 
(19.1) 


radiomarcador Nuclídeo radioativo que foi ligado a um 
composto ou introduzido em uma mistura para acompanhar o 


movimento do composto ou de uma mistura no interior do 
corpo. (19.12) 


raios gama (y) A forma de radiação eletromagnética com o 
menor comprimento de onda e a mais alta energia. (19.3) 


reação de adição Tipo de reação orgânica em que dois 
substituintes são adicionados a cada lado de uma ligação 
dupla. (20.10) 


reação de condensação Reação em que dois ou mais 
compostos orgânicos são ligados, frequentemente, com a perda 
de água ou alguma outra molécula pequena. (20.11) 


reação em cadeia Série de reações em que as reações 
anteriores causam as futuras reações; em uma bomba de 
fissão, os nêutrons produzidos pela fissão de um núcleo de 
urânio induzem a fissão em outros núcleos de urânio. (19.7) 


reação irreversível Reação que não atinge o limite teórico de 
energia livre disponível. (17.7) 


reação reversível Reação que atinge o limite teórico em 
relação à energia livre e muda de sentido mediante uma 
variação infinitesimalmente pequena de uma variável (como a 
temperatura ou a pressão) relacionada com a reação. (17.7) 


refinar Purificar, particularmente um metal. (23.3) 
refino Processo em que o material bruto é purificado. (23.3) 


região bifásica A região entre as duas fases em um diagrama 
de fases de ligas metálicas, em que a quantidade de cada fase 
depende da composição da liga. (23.4) 


regra da alavanca Regra que afirma que, em uma região de 
duas fases, a fase mais próxima da composição da liga é a fase 
mais abundante. (23.4) 


rem Unidade da dose de exposição à radiação que vem do 
inglés, roentgen equivalent in man; um roentgen é definido 
como a quantidade de radiação que produz 2,58 x 104 С de 
carga por kg de ar. (19.11) 


reversível Aplicada a uma reação, é a capacidade de avançar 
no sentido direto ou no sentido inverso. (14.2) 


sílica Cristal de silicato cuja fórmula unitária é SiO»; também 
chamado de quartzo. (22.3) 


Silicatos Sólidos atômicos covalentes que contêm silício, 
oxigênio e vários átomos metálicos. (22.3) 


sítio ativo Area específica de uma enzima na qual ocorre 
catálise. (13.7) 


soda Cristal hidratado de carbonato de sódio, NaCO; · 10 
H,O. (22.5) 


solubilidade molar A solubilidade de um composto em 
unidades de mols por litro. (16.5) 


solução ácida Solução que contém um ácido que cria íons 
H;O' adicionais, fazendo com que [H;0'] aumente. (15.4) 


solução básica Solução que contém uma base que cria íons 
OH” adicionais, fazendo com que o [OH] aumente. (15.4) 


substrato A molécula de reagente de uma reação bioquímica 
que se liga a uma enzima no sítio ativo. (13.7) 


tampão Solução que contém quantidades significativas de um 
ácido fraco e sua base conjugada (ou uma base fraca e seu 
ácido conjugado) e que resiste à variação do pH, neutralizando 
ácido adicionado ou base adicionada. (16.2) 


terceira lei da termodinâmica Lei que afirma que a entropia 
de um cristal perfeito no zero absoluto (0 К) é zero. (17.6) 


termolecular Еїара elementar de uma reação em que três 
partículas colidem e avançam formando produtos. (13.6) 


titulação ácido-base Procedimento de laboratório em que uma 
solução básica (ou ácida) de concentração desconhecida reage 
com uma solução ácida (ou básica) de concentração 
conhecida, a fim de determinar a concentração da 
desconhecida. (16.4) 


tomografia por emissão de pósitrons (PET) Técnica de 
produção de imagem especializada que utiliza nuclídeos 
emissores de pósitrons, tal como o flúor-l8, сото 
radiomarcador. (19.12) 


torrefação Aquecimento que causa uma reação química entre 
a atmosfera de um forno e um mineral, a fim de processar 
minérios. (23.3) 


transmutação Transformação de um elemento em outro como 
resultado de reações nucleares. (19.10) 


triglicerídio Triésteres compostos de glicerol com três ácidos 
graxos ligados. (21.2) 


unimolecular Descreve uma reação que envolve apenas uma 
partícula que avança formando produtos. (13.6) 


valência primária O estado de oxidação do átomo metálico 
central em um íon complexo. (24.3) 


valência secundária Número de moléculas ou íons 
diretamente ligados ao átomo de metal em um íon complexo; 
também chamada de número de coordenação. (24.3) 


variação de energia livre padrão (AG”,) Variação da energia 
livre de um processo quando todos os reagentes e produtos 
estão em seus estados padrão. (17.7) 


variação de entropia padrão (AS,) Variação da entropia de 
um processo quando todos os reagentes e produtos estão em 
seus estados padrão. (17.6) 


variação de entropia padrão de uma reação (ASº,) Variação 
da entropia de um processo em que todos os reagentes e 
produtos estão em seus estados padrão. (17.6) 
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Grupos principais Grupos principais 

LAS | ЗА > 
1 18 
1 

H 2A Metais E Metaloides Não metais 

1,008 2 
3 4 

Li Be 

694 9,012 Metais de transição 

11 12 F a 

Na | Mg | 3B 4B 5B 6B 7B г 88—71 1B 2В 

22,99 2431 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 


19 20 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30 
K Ca Sc Ti VE Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn 
39,10 | 4008 | 44,96 | 47,87 | 50,94 | 52,00 | 54,94 | 55,85 5893 | 58,69 | 63,55 65,38 


37 38 39 40 41 42 43 44 45 46 47 48 54 
Rb Sr ví Zr Nb Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd Xe 
8547 | 8762 | 88,91 | 91,22 | 92,91 | 95,96 [98] | 101,07 | 10291 | 106,42 | 107,87 | 112,41 131,29 
55 56 57 72 73 74 75 76 77 78 79 80 86 
Cs Ba La Hf Ta w Re Os Ir Pt Au Hg Rn 
13291 | 137,33 | 138,91 || 178,49 | 180,95 | 183,84 | 186,21 | 190,23 | 192,22 | 195,08 | 196,97 | 200,59 [222,02] 
104 105 106 107 108 109 110 111 112 118 


Rf Db Sg Bh Hs Mt Ds Rg Cn 
[261,1] | [262,11] | [26612] | [264,12] | [269,13] | [268,14] 1271] [272] [285] 


58 59 60 61 62 63 64 65 66 67 68 69 70 71 
Série dos lantanídeos Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu 
140,12 | 140,91 | 144,24 | [145] | 150,36 | 151,96 | 157,25 | 15893 | 162,50 | 16493 | 167,26 | 16893 | 173,05 | 174,97 
90 91 92 93 94 95 96 97 98 99 100 101 102 103 
Série dos actinídeos Th Pa U Np Pu Am Cm Bk cf Es Fm Md No Lr 
232,04 | 231,04 | 238,03 | [237,05] | [244,06] | [243,06] | [247,07] | [247,07] | [251,08] | [252,08] | [257,10] | [258,10] | [259,10] | [262,11] 


“As marcações ІА, 2A etc., no topo das colunas, são comuns nos Estados Unidos. As marcações abaixo, 1, 2 etc., são recomendadas pela União 


Internacional de Química Pura e Aplicada — IUPAC. 
As massas atômicas entre colchetes são as massas dos isótopos dos elementos radioativos de maior tempo de vida ou mais importantes. 


*O elemento 117 está atualmente sob revisão pela IUPAC. 


Tabela dos Elementos com Seus Símbolos e Suas Massas Atômicas 


Elemento Símbolo Número Atômico Massa Atômica 
Actínio Ac 89 227,03? 
Alumínio Al 13 26,98 
Amerício Am 95 243,06 
Antimônio Sb 51 121,76 
Argónio Ar 18 39,95 
Arsénio As 33 74,92 
Ástato At 85 209,99 
Bário Ba 56 137,33 
Berílio Be 4 9,012 
Berquélio Bk 97 247,07? 
Bismuto Bi 83 208,98 
Bório Bh 107 264,12 
Boro B 5 10,81 
Bromo Br 35 79,90 
Cádmio Cd 48 112,41 
Cálcio Ca 20 40,08 
Califórnio Cf 98 251,08 
Carbono С 6 12,01 
Cério Ce 58 140,12 
Césio Cs 55 132,91 
Chumbo Pb 82 207,2 
Cloro Cl 17 35,45 
Cobalto Co 27 58,93 
Cobre Cu 29 63,55 
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Criptônio 
Cromo 
Cúrio 
Darmstádio 
Disprósio 
Dúbnio 
Einstéinio 
Enxofre 
Érbio 
Escándio 
Estanho 
Estróncio 
Európio 
Férmio 
Ferro 
Fleróvio 
Flúor 
Fósforo 
Fráncio 
Gadolínio 
Gálio 
Germánio 
Háfnio 
Hássio 
Hélio 
Hidrogénio 
Hólmio 


Índio 


Fe 


Fl 


67 


49 


83,80 


52,00 


247,07 


271а 


162,50 


262,11? 


252,08? 


32,06 


167,26 


44,96 


118,71 


87,62 


151,96 


257,10* 


55,85 


289а 


19,00 


30,97 


223,02 


157,25 


69,72 


72,63 


178,49 


269,13? 


4,003 


1,008 


164,93 


114,82 


lodo 

Irídio 
Itérbio 
Ítrio 
Lantânio 
Laurêncio 
Lítio 
Livermório 
Lutécio 
Magnésio 
Manganês 
Meitnério 
Mendelévio 
Mercúrio 
Molibdênio 
Neodímio 
Neônio 
Neptúnio 
Nióbio 
Níquel 


Nitrogênio 


Nobélio 
Ósmio 
Ouro 
Oxigênio 
Paládio 
Platina 


Plutônio 


Li 


Pt 


Pu 


53 


77 


78 


94 


126,90 


192,22 


173,05 


88,91 


138,91 


262,11* 


6,94 


292а 


174,97 


24,31 


54,94 


268,14 


258,10º 


200,59 


95,96 


144,24 


20,18 


237,05 


92,91 


58,69 


14,01 


259,10? 


190,23 


196,97 


16,00 


106,42 


195,08 


244,065 


Polônio 
Potássio 
Praseodímio 
Prata 
Promécio 
Protactínio 
Rádio 
Radônio 
Rênio 
Ródio 
Roentgênio 
Rubídio 
Rutênio 
Ruterfórdio 
Samário 
Seabórgio 
Selênio 
Silício 
Sódio 

Tálio 
Tântalo 
Tecnécio 
Telúrio 
Térbio 
Titânio 
Tório 

Túlio 


Tungstênio 


Po 


Т 


Ti 


Tm 


84 


19 


59 


47 


61 


91 


88 


86 


75 


45 


111 


37 


44 


104 


62 


106 


34 


14 


11 


81 


73 


43 


52 


65 


22 


90 


69 


74 


208,98 


39,10 


140,91 


107,87 


145a 


231,04 


226,03* 


222,02 


186,21 


102,91 


272а 


85,47 


101,07 


261,11 


150,36 


266,12? 


78,96 


28,09 


22,99 


204,38 


180,95 


Urânio U 92 238,03 


Vanádio V 23 50,94 
Xenônio Xe 54 131,293 
Zinco Zn 30 65,38 
Zircônio Zr 40 91,22 
Е 113 284° 
р 115 288° 


“Massa do isótopo de maior tempo de vida ou mais importante. 
POs nomes destes elementos ainda não foram decididos. 


Fatores de Conversão e Relações 


Comprimento Temperatura Energia (derivada) Pressão (derivada) 
Unidade no SI: metro (m) Unidade no SI: kelvin (K) Unidade no SI: joule (J) Unidade no SI: pascal (Pa) 
1m = 1,0936yd ОК = -273,15 °C 1J = 1ке 352 1Pa = 1N/m? 
1ст = 0,39370in = —459,67 °F = 0,23901 cal = 1kg/(m+ 52) 
lin = 2,54ст (exatamente) К= °С + 273,15 =1C-V latm = 101.325 Ра 
1km = 0,62137 mi c= СЕ — 32) = 9,4781 x 10*Btu = 760torr 
Imi = 5280ft 18 Ical = 4,1847] = 14,701b/in? 
„ = 1.6093 кт °F = 1,8 (°С) + 32 leV = 1,6022 X 10719] 1 Баг = 10%Pa 
1А = 10m Itorr = ImmHg 
Volume (derivada) Massa Relações Geométricas 
Unidade no SI: metro cúbico (m3) | Unidade no SI: quilograma (kg) т = 3,14159... 
IL = 102? 1ке = 2.204616 Circunferência de um círculo = 2ar 
= Idm? 116 = 453,59 g Área de um círculo = qr? 
= 10cm? = 1602 Área da superfície de uma esfera = 471? 
= 1,0567gt lu = 1,66053873 x 10” kg | 4, 
l gal = 4qt 1 ton = 20001b Volume de uma esfera = 37" 
‚ = 3,7854L = 907,185kg Volume de um cilindro = лг?һ 
Іст” = 1mL 1 metricton = 1000kg 
lin? = 16,39ст? = 2204,61b 
191 = 32 Fluid oz 


Constantes Fundamentais 


Unidade de massa atômica Ти = 1,66053873 х 107 kg 
19 = 6,02214199 х 10” u 
Número de Avogadro N, = 6,02214179 x 10%/mol 
Raio de Bohr do =5,29177211x 10" т 
Constante de Boltzmann k = 1,38065052 x 10? J/K 
Carga do elétron e = 1,60217653 x 10° С 


Constante de Faraday = 9,64853383 x 10º C/mol 


Constante dos gases = 0,08205821 (L - atm/(mol - К) 
= 8,31447215 J/(mol - К) 


Massa de um elétron т, = 5,48579909 x 10*u 
=9,10938262 x 10 kg 


Massa de um nêutron = 1,00866492 u 
= 1,67492728 x 107° kg 


Massa de um próton = 1,00727647 и 
=1,67262171x 10” kg 


Constante de Planck = 6,62606931 x 10™ J -s 


Velocidade da luz no vácuo = 2,99792458 x 10º m/s (exatamente) 


Prefixos das Unidades do SI 


ato femto pico nano | mico | milic | enti | deci | quilo | mega | giga | tera peta exa 


107 107% 107 10° 107% 107 107 107 10º 10º 10º 10” 105 10% 


Principais Equações Selecionadas 


Massa Específica (1.6) 


d = т" 
ү 


Diluição de Solução (4.4) 
M,V, = М,У, 


Lei do Gás Ideal (5.4) 
PV=nRT 


Lei de Dalton (5.6) 
Роа = Pa +Р+Р, +... 


Fração Molar (5.6) 


Ma 


Motal 


Energia Cinética Média (5.8) 


3 
EC média = 5RT 


Raiz da Velocidade Quadrática Média (5.8) 


13 


_ К 
Uryqm = ү M 


ч 


Efusão (5.9) 


velocidade A _ B 


velocidade B V Ma 
Equacáo de Van der Waals (5.10) 
[e + ds) | X [V — nb] = nRT 


Energia Cinética (6.2) 


EC = Lm 
2 


Energia Interna (6.3) 
AE=q+w 


Capacidade Calorífica (6.4) 
q =m X Cesp X AT 


Trabalho de Pressão-Volume (6.4) 
w=-PAV 


Variação de Entalpia (6.6) 
AH=AE+P AV 


Entalpia Padráo de Reacáo (6.9) 


АН ыш = D np АН? (produtos) — 
У) n, AH? (reagentes) 


Frequência e Comprimento de Onda (7.2) 


у = 


Energia de um Fóton (7.2) 
Е = һу 
he 
А 


Relação de de Broglie (7.4) 
h 
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Princípio da Incerteza de Heisenberg (7.4) 


Ах тд» 
4r 


Níveis de Energia do Átomo de Hidrogênio (7.5) 


E = 21810812) (п = 1,2,3...) 
п 


Lei de Coulomb (8.3) 
1 nm 


Е 4mE, Г 
Momento de Dipolo (9.6) 
u=qr 


Equação de Clausius Clapeyron (11.5) 


Lei de Henry (12.4) 

Seña T kuP pás 

Lei de Raoult (12.6) 

P, solução = Xsolvente P solvente 

Diminuição do Ponto de Congelamento (Abaixamento Crioscópico) (12.6) 
И =тх Къ 

Aumento do Ponto de Ebulição (Elevação Ebulioscópica) (12.6) 

АТь= т X Ko 

Pressão Osmótica (12.6) 


П=МКТ 


А Lei de Velocidade (13.3) 
Velocidade = k[A]" (único reagente) 
Velocidade = k| A]”[B]" (múltiplos reagentes) 


Leis de Velocidade Integradas e Meia-Vida (13.4) 
Lei de Velocidade Expressão da 


Ordem Integrada Meia-Vida 
0 А], = —kt + [A] tin = [Alo 
[A], = 0 25 > 
0,693 
1 Ш[А], = —kt + InfAlo по = 
1 1 1 
2 — = kt + —— tip = —— 
[А], [Alo 12 HAL 


Equacáo de Arrhenius (13.5) 


k = Ae” 

Ink = (3) + InA (forma linearizada) 
k=pz е? (teoria da colisão) 
K, e К, (14.4) 

K, = КРТ)” 

Escala de pH (15.5) 


pH = —log[H;0'] 


Equação de Henderson-Hasselbalch (16.2) 
[base] 
[ácido] 


pH = pk, + log 


Entropia (17.3) 
5= ка W 


Variação da Entropia das Vizinhanças (17.4) 


AS =— 


Variação da Energia Livre de Gibbs (17.5) 
AG=AH- TAS 


A Variação da Energia Livre: Condições Não Padrão (17.8) 

Ла, = АС, + RT In Q 

AGº, e К (17.9) 

AGº,=-RTIn К 

Dependência da Constante de Equilíbrio em Relação à Temperatura (17.9) 


к 001) , ASE 
С R\T R 


AG? е E ceia (18.5) 
AG? = -nF E eia 


ES célula eK (18.5) 
0,0592 V 
Есаша = т log К 


Equação de Nernst (18.6) 


к. = gon — 90592 V 
célula — E célula n 


log О 


Equação de Einstein da Energia-Massa (19.8) 


Е = тс? 


